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Exemplos resolvidos são apresentados ao longo de todo o texto. 


Ícones de globo indicam estruturas gráficas rotacionais de moléculas em 3D que estão disponíveis no 
Website jmol (veja a listagem de material suplementar no final desta seção) 
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Exercícios proposto permitem ao estudante testar a sua compreensão 
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Boxes de Tópicos Ilustrados fornecem uma fundamentação teórica mais profunda para os estudantes 
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Boxes de Tópicos Ilustrados revelam como a química inorgânica é aplicada em situações da vida real 
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Boxes de Tópicos Ilustrados relacionam a química inorgânica à vida real nas áreas de Meio Ambiente 
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Problemas de fim de capítulo, incluindo um conjunto de problemas de revisão, 
completo do material de cada capítulo 
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Problemas envolvendo temas da química inorgânica formam um conjunto no contexto do mundo real 
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Prefácio da quarta 
edição 


Como nas edições anteriores deste livro popular e internacionalmente reconhecido, a quarta edição de Quimica 
Inorgânica fornece para estudantes de graduação e de pós-graduação uma sólida base dos princípios físicos da 
química — inorgânica, inorgânica descritiva, biomnorgânica —, e de aplicações, incluindo catálise, processos 
industriais e compostos inorgânicos. 

É necessário muito esforço por parte do professor para manter a atenção do estudante durante as discussões 
sobre química descritiva dos elementos. Com este objetivo, Química Inorgâánica usa consideravelmente conteúdos 
destacados em boxes bastante ilustrados para enfatizar o papel de elementos e compostos tanto no cotidiano das 
pessoas, como na biologia, na medicina, no meio ambiente e na indústria. A inclusão de referências literárias 
atualizadas permite que o leitor explore mais rápida e profundamente os tópicos estudados. Assim, os boxes 
atraentes sobre determinados tópicos cumprem sua missão de dar vida à química inorgânica. 

Da mesma forma, é tarefa de grande importância fomentar a confiança intelectual dos estudantes. Química 
Inorgânica alcança este objetivo por meio de um grande número de exemplos resolvidos, exercícios propostos e 
problemas de revisão de fim de capítulo. Estes estão organizados em três seções: problemas cujo foco está nos 
aspectos específicos de um determinado capítulo, problemas de revisão geral e um conjunto de problemas (“temas 
da quimica inorgânica”) que ligam a química inorgânica a aplicações e assuntos de pesquisa. Este último grupo de 
problemas é novidade da quarta edição e tem por objetivo testar o conhecimento do estudante de uma forma que 
vincula o tema dos capítulos ao mundo real. 


Uma mudança importante em relação às edições anteriores de Química Inorgânica é a remoção da discussão 
detalhada sobre química nuclear. Essa decisão não foi tomada por impulso, mas foi estudada e definida após 
considerar os comentários do painel de revisão feito pelo editor e as discussões com vários colegas. Uma parte 
desse material ainda aparece no texto. Por exemplo, uma introdução das séries de decarmento agora é feita com os 
metais actinoides no Capítulo 27 (Volume 2). 

O Capítulo 4 (Volume 1) é novidade da quarta edição e reúne as técnicas experimentais que estavam 
anteriormente espalhadas pelo livro em boxes temáticos. Nesse capítulo, a inclusão de um grande número de 
exemplos resolvidos, de exercícios propostos e de problemas de revisão de fim de capítulo traz beneficios tanto 
para estudantes como para professores, assim como reforça que o texto pode ser usado como apoio para aulas 
práticas de química inorgânica, além das aulas teóricas. As técnicas abordadas no Capítulo 4 incluem as 
espectroscopias vibracional, eletrônica, de RMN, de RPE, Móssbauer e de fotoelétron e a espectrometria de 
massa, além de métodos de purificação, análise elementar, análise termogravimétrica, métodos de difração e 
métodos computacionais. Os tópicos práticos de espectroscopia no IV detalhados no Capítulo 4 complementam a 
abordagem da teoria de grupos do Capítulo 3. 

Estou ciente das regras de nomenclatura sempre mutáveis da IUPAC. Foram feitas mudanças da segunda para 
a terceira edição como resultado das recomendações de 2005, e esta nova edição de Química Inorgânica incorpora 
revisões adicionais (por exemplo, ligantes óxido e clorido em lugar de ligantes oxo e cloro). 

As estruturas moleculares tridimensionais encontradas em Química Inorgânica foram representadas usando-se 
coordenadas atômicas acessadas do Cambridge Crystallographic Data Base e implementadas por meio do EHT, 
em Zurique, na Suíça, ou do Protein Data Bank (http:/Awww/rcsb.org/pdb). 

É sempre um prazer receber e-mails de quem lê e usa Química Inorgânica. É esse retorno que ajuda a formatar 
a edição seguinte. Ao avançarmos da terceira para a quarta edição, gostaria de agradecer em particular aos 
seguintes colegas por suas sugestões: Professor Enzo Alessio, Professor Gareth Eaton, Dr. Evan Bieske, Dr. Mark 


Foreman e Dr. Jenny Burnham. Sou muito grata pelo tempo que meus colegas gastaram escrevendo e comentando 
sobre seções específicas do texto: Dr. Henk Bolink (dispositivos de estado sólido), Dr. Cornelia Palivan 
(espectroscopia EPR), Dr. Markus Neuburger (métodos de difração), Professor Helmut Sigel (constantes de 
equilíbrio e estabilidade) e Professor Jan Reedijk (nomenclatura IUPAC). A equipe editorial da Pearson garantiu a 
manutenção do cronograma e, para a quarta edição, agradecimentos especiais vão para Kevin Ancient, Wendy 
Baskett, Sarah Beanland, Melanie Beard, Patrick Bond, Rufus Curnow, Mary Lince, Darren Prentice e Ros 
Woodward. 

Trabalhar na quarta edição foi uma experiência bem diferente para mim, comparada com as edições anteriores 
deste livro. O Dr. Alan Sharpe faleceu poucos meses após a publicação da terceira edição. Embora estivesse na 
faixa dos oitenta anos quando trabalhamos na última edição, o entusiasmo de Alan com a química inorgânica não 
tinha diminuído. Ele não era um homem de computadores, e suas contribuições e correções chegavam até mim 
manuscritas pelo serviço postal tradicional do Remo Unido à Suíça. Eu senti falta de suas cartas e comentários 
provocativos, e dedico a nova edição do livro à sua memória. 

Nenhum projeto escrito está completo sem as informações fornecidas pelo meu marido Edwin Constable. Sua 
avaliação crítica do texto e dos problemas é interminável, mas sempre inestimável. A equipe de redação em nossa 
casa é completada por Rocco e Rya, cujas energias sem limites e travessuras felinas parecem superar seu 
entusiasmo em aprender qualquer química... talvez com o tempo. 


Catherine E. Housecroft 
Basel 
Julho de 2011 


Nas estruturas tridimensionais, salvo qualquer disposição em contrário, é usado o seguinte código de cores: C, 
cinza; H, branco; O, vermelho; F e Cl, verde; S, amarelo; P, laranja; B, azul. 
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1.8 A tabela periódica 
1.9 O princípio de aufbau 


Configurações eletrônicas do estado fundamental 
Elétrons de valência e do caroço 


Representação diagramática de configurações eletrônicas 
1.10 Energias de ionização e afinidades eletrônicas 
Energias de ionização 


Afinidades eletrônicas 


2 Conceitos básicos: moléculas 


2.1 Modelos de ligação: uma introdução 
Uma revisão histórica 


Estruturas de Lewis 


2.2 Moléculas diatômicas homonucleares: a teoria da ligação de valência (LV) 
Usos do termo homonuclear 
Distância de ligação covalente, raio covalente e raio de van der Waals 
O modelo da ligação de valência (LV) da ligação no H2 
O modelo da ligação de valência (LV) aplicado a F2, O, e N2 


2.3 Moléculas diatômicas homonucleares: a teoria do orbital molecular (OM) 
Uma visão geral do modelo OM 
A teoria do orbital molecular aplicada à ligação no H2 
A ligação no Hez, Lip e Be, 
A ligação no F; e O» 


O que acontece quando a separação s—p é pequena? 


2.4 A regra do octeto e espécies isoeletrônicas 
A regra do octeto: elementos da primeira linha do bloco p 
Espécies isoeletrônicas 
A regra do octeto: elementos mais pesados do bloco p 


2.5 Valores da eletronegatividade 
Valores da eletronegatividade de Pauling, y” 
Valores da eletronegatividade de Mulliken, yM 
Valores da eletronegatividade de Allred-Rochow, ºR 


Eletronegatividade: comentários finais 


2.6 Momentos de dipolo 
Moléculas diatômicas polares 


Momentos de dipolo molecular 


2.7 A teoria OM: moléculas diatômicas heteronucleares 
Que interações entre os orbitais devem ser consideradas? 
Fluoreto de hidrogênio 
Monóxido de carbono 


2.8 Forma molecular e o modelo RPECV 
Modelo de repulsão de pares de elétrons da camada de valência 
Estruturas derivadas de uma bipirâmide triangular 
Limitações do modelo RPECV 


2.9 Forma molecular: estereoisomerismo 
Espécies planas quadradas 
Espécies octaédricas 
Espécies bipiramidais triangulares 
Números de coordenação elevados 


Ligações duplas 


3 Introdução à simetria molecular 


3.1 Introdução 


3.2 Operações de simetria e elementos de simetria 
Rotação em torno de um eixo n-ário de simetria 
Reflexão através de um plano de simetria (plano especular) 
Reflexão através de um centro de simetria (centro de inversão) 
Rotação em torno de um eixo, seguida de reflexão através de um plano perpendicular a esse eixo 


Operador identidade 
3.3 Operações sucessivas 


3.4 Grupos de pontos 
Grupo de pontos C; 
Grupo de pontos C» 
Grupo de pontos Dan 
Grupos de pontos Ta, On € Jh 
Determinação do grupo de pontos de uma molécula ou de um íon molecular 


3.5 Tabelas de caracteres: uma introdução 
3.6 Por que precisamos reconhecer os elementos de simetria? 


3.7 Espectroscopia vibracional 
Quantos modos vibracionais existem para uma dada espécie molecular? 
Regras de seleção para um modo de vibração ativo no infravermelho ou Raman 
Moléculas triatômicas lineares (Dan ou Coy) e angulares (Cx) 
Moléculas angulares XY»: utilizando a tabela de caracteres de Cay 
Moléculas XY; com simetria Ds, 
Moléculas XY; com simetria Cs, 
Moléculas XY4 com simetria Ty ou Dán 
Moléculas XY. com simetria O, 
Complexos de carbonilas metálicas, M(CO)n 
Complexos de carbonilas metálicas, M(CO) nXn 


Observação de absorções espectroscópicas no IV 


3.8 Moléculas quirais 


4 Técnicas experimentais 


4.1 Introdução 

4.2 Técnicas de separação e purificação 
Cromatografia gasosa (CG) 
Cromatografia líquida (CL) 


Cromatografia líquida de alto desempenho (CLAD) 
Recristalização 


4.3 Análise elementar 
Análise CHN por combustão 


Espectroscopia de absorção atômica (EAA) 
4.4 Análise da composição: termogravimetria (TG) 


4.5 Espectrometria de massa 
Ionização por impacto de elétrons (IE) 
Bombardeio de átomos rápidos (FAB) 
Tempo de voo com ionização e dessorção a laser assistida por matriz (MALDI-TOF) 
Ionização por eletrospray (IES) 


4.6 Espectroscopias no infravermelho e Raman 
Energias e números de onda de vibrações moleculares 
O espectrômetro de infravermelho com transformada de Fourier (IV-TF) e preparação da amostra 
Absorções diagnósticas 
Troca hidrogênio/deutério 


Espectroscopia Raman 


4.7 Espectroscopia eletrônica 
Espectroscopia de absorção no UV-VIS 
Tipos de absorção 
Absorbância e a lei de Beer-Lambert 
Espectroscopia de emissão 


4.8 Espectroscopia de ressonância magnética nuclear (RMN) 
Núcleos ativos na RMN e abundância de isótopos 
Quais são os núcleos adequados para estudos de espectroscopia de RMN? 
Frequências de ressonância e deslocamentos químicos 
Faixas de deslocamentos químicos 
Solventes para estudos em solução 
Integração de sinais e alargamento de sinal 
Acoplamento spin-spin homonuclear: !HAH 
Acoplamento spin-spin heteronuclear: $C-!H 
Estudos de caso 
Espécies estereoquimicamente não rígidas 


Processos de troca em solução 


4.9 Espectroscopia de ressonância paramagnética eletrônica (RPE) 
O que é espectroscopia de RPE? 
O efeito Zeeman eletrônico 
Espectros de RPE 


4.10 Espectroscopia Mossbauer 
A técnica da espectroscopia Móssbauer 
O que o deslocamento do isômero pode nos dizer? 
4.11 Determinação de estruturas: métodos de difração 
Difração de raios X (DRX) 
Difração de raios X de monocristal 
Difração de raios X de pó 
Difração de nêutrons de monocristal 
Difração de elétrons 
Difração de elétrons de baixa energia (sigla em inglês, LEED) 
Bancos de dados estruturais 
4.12 Espectroscopia de fotoelétrons (PES, UPS, XPS, ESCA) 
4.13 Métodos computacionais 
Teoria de Hartree-Fock 


Teoria do funcional da densidade 
Teoria do OM de Hiickel 
Mecânica molecular (MM) 


5 Ligação em moléculas poliatômicas 


5.1 Introdução 


5.2 Teoria da ligação de valência: hibridização de orbitais atômicos 
O que é hibridização de orbitais? 
Hibridização sp: um esquema para espécies lineares 
Hibridização sp”: um esquema para espécies planas triangulares 
Hibridização sp”: um esquema para espécies tetraédricas e correlatas 
Outros esquemas de hibridização 


5.3 Teoria da ligação de valência: ligações múltiplas em moléculas poliatômicas 
CH, 
HCN 
BF; 
5.4 Teoria do orbital molecular: a abordagem dos orbitais de grupo ligantes e a aplicação a moléculas 
triatômicas 
Diagramas de orbitais moleculares: deslocando-se de espécies diatômicas para poliatômicas 
Abordagem OM à ligação no XH; linear: combinação das simetrias por inspeção 
Abordagem OM à ligação no XH>: partindo da simetria molecular 


Uma molécula triatômica angular: H2O 


5.5 Teoria do orbital molecular aplicada às moléculas poliatômicas BHs, NH3 e CH4 
BH; 
NH; 
CH, 


Uma comparação dos modelos de ligação OM e LV 
2.6 Teoria do orbital molecular: as análises das ligações logo se tornam complicadas 


5.7 Teoria do orbital molecular: aprendendo a usar a teoria objetivamente 
Ligação m no CO, 
[NO3] 
SF6 
Interações de três centros e dois elétrons 


Um problema mais avançado: B2H6 


6 Estruturas e energia de sólidos metálicos e iônicos 


6.1 Introdução 


6.2 Agrupamento de esferas 
Agrupamento compacto cúbico e hexagonal 
A célula unitária: agrupamento compacto hexagonal e cúbico 
Buracos intersticiais: agrupamento compacto hexagonal e cúbico 
Agrupamento menos compacto: arranjo cúbico simples e arranjo cúbico de corpo centrado 


6.3 O modelo de agrupamento de esferas aplicado às estruturas dos elementos 
Elementos do grupo 18 no estado sólido 
H; e F> no estado sólido 


Elementos metálicos no estado sólido 


6.4 Polimorfismo em metais 


Polimorfismo: mudanças de fase no estado sólido 


Diagramas de fase 


6.5 Raios metálicos 


6.6 Pontos de fusão e entalpias-padrão de atomização de metais 


6.7 Ligas e compostos intermetálicos 


Ligas de substituição 
Ligas intersticiais 
Compostos intermetálicos 


6.8 Ligação em metais e semicondutores 


Condutividade e resistividade elétrica 
Teoria de bandas dos metais e isolantes 
O nível de Fermi 


Teoria de bandas dos semicondutores 


6.9 Semicondutores 


6.10 


6.11 


Semicondutores intrínsecos 
Semicondutores extrinsecos (tipo n e tipo p) 


Tamanhos dos íons 

Raios iônicos 

Tendências periódicas de raios iônicos 

Energia de Rede 

O tipo de estrutura do cloreto de sódio (NaCl]) 

O tipo de estrutura do cloreto de césio (CsCl) 

O tipo de estrutura da fluorita (CaF2) 

O tipo de estrutura antifluorita 

O tipo de estrutura da blenda de zinco (ZnS): uma rede do tipo diamante 
O tipo de estrutura da B-cristobalita (S102) 

O tipo de estrutura da wurtzita (ZnS) 

O tipo de estrutura do rutilo (T1O») 

Cdl, e CdCL: estruturas em camadas 

O tipo de estrutura da perovskita (CaTiOs): um óxido duplo 


6.12 Estruturas cristalinas de semicondutores 


6.13 Energia de rede: estimativas a partir de um modelo eletrostático 


Atração coulombiana dentro de um par isolado de íons 
Interações coulombianas em uma rede iônica 

Forças de Born 

A equação de Born-Landé 

Constantes de Madelung 

Refinamentos da equação de Born-Landé 

Visão global 


6.14 Energia de rede: o ciclo de Born-Haber 


6.15 Energia de rede: valores “calculados” versus valores “experimentais” 


6.16 Aplicações das energias de rede 


Estimativa de afinidades eletrônicas 
Afinidades ao fluoreto 
Previsão das entalpias-padrão de formação e desproporcionamento 


A equação de Kapustinskii 


6.17 Defeitos de redes no estado sólido 


Defeito Schottky 

Defeito Frenkel 

Observação experimental de defeitos 
Schottky e Frenkel 

Compostos não estequiométricos 
Centros de cor (centros F) 


Efeitos termodinâmicos dos defeitos cristalinos 


7 Ácidos, bases e íons em solução aquosa 


74 Introdução 


7.2 Propriedades da água 
Estrutura e ligação de hidrogênio 
A autoionização da água 
A água como um ácido ou uma base de Bronsted 


7.3 Definições e unidades em solução aquosa 
Molaridade e molalidade 
Estado-padrão 
Atividade 


7.4 Alguns ácidos e bases de Bronsted 
Ácidos carboxílicos: exemplos de ácidos monobásicos, dibásicos e polibásicos 
Ácidos inorgânicos 
Bases inorgânicas: hidróxidos 


Bases inorgânicas: bases nitrogenadas 


7.5 O balanço de energia na dissociação ácida em solução aquosa 
Haletos de hidrogênio 
HS, H,Se e HyTe 


7.6 Tendências dentro de uma série de oxiácidos EOn(OH)m 


7.1 Cátions com água coordenada: formação e propriedades ácidas 
Água como uma base de Lewis 
Cátions com água coordenada como ácidos de Bronsted 


7.8 Óxidos e hidróxidos anfóteros 
Comportamento anfótero 
Tendências periódicas nas propriedades anfóteras 


7.9 Solubilidades de sais iônicos 
Solubilidade e soluções saturadas 
Sais muito pouco solúveis e os produtos de solubilidade 
O balanço de energia para a dissolução de um sal iônico: AsoGº 
O balanço de energia de um sal iônico: hidratação de íons 


Solubilidades: algumas conclusões 
7.10 Efeito do íon comum 
7.11 Complexos de coordenação: uma introdução 
Definições e terminologia 
Estudo da formação de complexos de coordenação 
7.12 Constantes de estabilidade de complexos de coordenação 


Determinação das constantes de estabilidade 
Tendências nas constantes de estabilidade por etapas 


Considerações termodinâmicas de formação de complexos: uma introdução 


713 Fatores que afetam as estabilidades de complexos contendo ligantes monodentados 
Tamanho e carga iônica 


Centros metálicos duros e moles e ligantes 


8 Redução e oxidação 


8.1 Introdução 
Oxidação e redução 
Estados de oxidação 
Nomenclatura de Stock 


8.2 Potenciais-padrão de redução, E°, e as relações entre E°, AG? e K 
Meias-células e células galvânicas 
Definição e utilização dos potenciais-padrão de redução, Eº 


Dependência do potencial de redução em relação às condições da célula 


8.3 O efeito de formação de complexos ou de precipitação sobre os potenciais de redução de Mz'/M 
Mejias-células envolvendo haletos de prata 


Modificação das estabilidades relativas de diferentes estados de oxidação de um metal 


8.4 Reações de desproporcionamento 
Desproporcionamento 


Estabilização de espécies versus desproporcionamento 
8.5 Diagramas de potenciais 


8.6 Diagramas de Frost-Ebsworth 
Diagramas de Frost-Ebsworth e suas relações com os diagramas de potencial 


Interpretação dos diagramas de Frost-Ebsworth 


8.7 As relações entre os potenciais de redução e algumas outras grandezas 
Fatores que influenciam a magnitude dos potenciais-padrão de redução 


Valores de ArGº para íons aquosos 


8.8 Aplicações de reações redox para a extração de elementos de seus minérios 
Diagramas de Ellingham 


9 Meios não aquosos 


9.1 Introdução 
9.2 Permissividade relativa 
9.3 Energias envolvidas na transferência de sais iônicos da água para um solvente orgânico 


9.4 Comportamento ácido-base em solventes não aquosos 
Forças de ácidos e bases 
Efeitos de nivelamento e diferenciação 
“Ácidos” em solventes ácidos 
Ácidos e bases: uma definição orientada pelo solvente 


Solventes que contêm prótons e solventes apróticos 
9.5 Dióxido de enxofre líquido 


9.6 Amônia líquida 
Propriedades físicas 
Autoionização 
Reações em NH; líquida 
Soluções de metais do bloco s em NH; líquida 
Reações redox em NH; líquida 


9.7 Fluoreto de hidrogênio líquido 
Propriedades físicas 
Comportamento ácido-base em HF líquido 


Eletrólise em HF líquido 


9.8 Ácido sulfúrico e ácido fluorossulfônico 
Propriedades físicas do ácido sulfúrico 
Comportamento ácido-base em H;SO, líquido 


Propriedades físicas do ácido fluorossulfônico 


9.9 Superácidos 
9.10 Trifluoreto de bromo 
Propriedades físicas 
Comportamento dos sais de fluoreto e fluoretos moleculares em BrF; 


Reações no BrF; 
9.11 Tetróxido de dinitrogênio 
Propriedades físicas 
Reações em N504 
9.12 Líquidos iônicos 
Sistemas de solventes de sais fundidos 


Líquidos iônicos em temperaturas ambientes 
9.13 Fluidos supercríticos 


Propriedades dos fluidos supercríticos e suas aplicações como solventes 


Fluidos supercríticos como meios para a química inorgânica 


10 Hidrogênio 
10.1 Hidrogênio: o mais simples dos átomos 


10.2 Os íons H* e H- 
O íon hidrogênio (próton) 
O íon hidreto 


10.3 Isótopos do hidrogênio 
Prótio e deutério 
Efeitos isotópicos cinéticos 
Compostos deuterados 
Trítio 

10.4 Di-hidrogênio 
Ocorrência 
Propriedades físicas 
Síntese e usos 
Reatividade 


10.5 Ligações E—H polares e apolares 
10.6 Ligação de hidrogênio 
A ligação de hidrogênio 


Tendências em pontos de ebulição, pontos de fusão e entalpias de vaporização para hidretos binários do 
bloco p 


Espectroscopia no infravermelho 
Estruturas do estado sólido 


Ligação de hidrogênio em sistemas biológicos 


10.7 Hidretos binários: classificação e propriedades gerais 
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11.2 


11.5 
11.6 


11.7 


11.8 
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12.1 
12.2 


12.3 


12.4 


12.5 


Classificação 

Hidretos metálicos 

Hidretos salinos 

Hidretos moleculares e complexos derivados deles 
Hidretos covalentes com estruturas estendidas 


Grupo 1: os metais alcalinos 


Introdução 


Ocorrência, extração e usos 

Ocorrência 

Extração 

Principais usos dos metais alcalinos e de seus compostos 


Propriedades físicas 

Propriedades gerais 

Espectros atômicos e testes de chama 
Isótopos radioativos 

Núcleos ativos em RMN 


Os metais 
Aparência 
Reatividade 
Haletos 


Óxidos e hidróxidos 

Oxidos, peróxidos, superóxidos, subóxidos e ozonetos 
Hidróxidos 

Sais de oxiácidos: carbonatos e hidrogenocarbonatos 


Química das soluções aquosas e complexos macrocíclicos 
Íons hidratados 
Íons complexos 


Química de coordenação não aquosa 


Os metais do grupo 2 


Introdução 


Ocorrência, extração e usos 

Ocorrência 

Extração 

Principais usos dos metais do grupo 2 e de seus compostos 


Propriedades físicas 
Propriedades gerais 
Testes de chama 


Isótopos radioativos 


Os metais 
Aparência 
Reatividade 
Haletos 


Haletos de berílio 
Haletos de Mg, Ca, Sr e Ba 


12.6 


12.7 
12.8 


12.9 


Óxidos e hidróxidos 
Óxidos e peróxidos 
Hidróxidos 

Sais de oxiácidos 


Íons complexos em solução aquosa 
Espécies aqua do berílio 
Espécies aqua de Mg”, Ca”', Sr”' e Ba” 


Complexos com ligantes que não sejam água 


Complexos com ligantes amido ou alcoxi 


12.10 Relações diagonais entre o Lie o Mg, e entre o Bee o Al 
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13.1 
13.2 


13.3 


13.4 


13.5 


13.6 


13.7 


13.8 


13.9 


Lítio e magnésio 


Berilio e alumínio 


Os elementos do grupo 13 


Introdução 


Ocorrência, extração e usos 

Ocorrência 

Extração 

Principais usos dos elementos do grupo 13 e de seus compostos 


Propriedades físicas 
Configurações eletrônicas e estados de oxidação 
Núcleos ativos em RMN 


Os elementos 
Aparência 

Estruturas dos elementos 
Reatividade 


Hidretos simples 
Hidretos neutros 
Os íons [MH4| 


Haletos e haletos complexos 
Haletos de boro: BX; e B2X4 
Haletos de AIQI), Ga(IN), In(IIN e TIN) e seus complexos 


Haletos de Al, Ga, In e TI de estado de oxidação mais baixo 


Óxidos, oxiácidos, oxiânions e hidróxidos 
Oxidos, oxiácidos e oxiânions de boro 

Óxidos, oxiácidos, oxiânions e hidróxidos de alumínio 
Óxidos de Ga, In e TI 


Compostos contendo nitrogênio 

Nitretos 

Nitretos de boro ternários 

Espécies moleculares contendo ligações B-N ou B-P 

Espécies moleculares contendo ligações metal do grupo 13-nitrogênio 


Do alumínio ao tálio: sais de oxiácidos, química em solução aquosa e complexos 
Sulfato de alumínio e alumens 

Aquaíons 

Reações redox em solução aquosa 

Complexos de coordenação dos íons Mº* 


13.10 Boretos metálicos 


13.11 Aglomerados de boranos e carboboranos deficientes em elétrons: uma introdução 


14 Os elementos do grupo 14 


14.1 Introdução 


14.2 Ocorrência, extração e usos 
Ocorrência 
Extração e manufatura 


Usos 


14.3 Propriedades físicas 
Energia de ionização e formação de cátions 
Algumas considerações do balanço de energia e de ligação 
Núcleos ativos em RMN 


Espectroscopia Môssbauer 


14.4 Alótropos do carbono 
Grafita e diamante: estrutura e propriedades 
Grafita: compostos de intercalação 
Fulerenos: sintese e estrutura 
Fulerenos: reatividade 


Nanotubos de carbono 


14.5 Propriedades estruturais e químicas do silício, germânio, estanho e chumbo 
Estruturas 


Propriedades químicas 


14.6 Hidretos 
Hidretos binários 


Haloidretos de silício e germânio 


14.7 Carbetos, silicetos, germetos, estanetos e plumbetos 
Carbetos 
Silicetos 
Íons de Zintl contendo Si, Ge, Sn e Pb 


14.8 Haletos e haletos complexos 
Haletos de carbono 
Haletos de silício 
Haletos de germânio, estanho e chumbo 
14.9 Óxidos, oxiácidos e hidróxidos 
Óxidos e oxiácidos de carbono 


Sílica, silicatos e aluminossilicatos 
Oxidos, hidróxidos e oxiácidos de germânio, estanho e chumbo 


14.10 Siloxanos e polissiloxanos (silicones) 
14.11 Sulfetos 


14.12 Cianogênio, nitreto de silício e nitreto de estanho 
Cianogênio e seus derivados 


Nitreto de silício 
Nitreto de estanho(IV) 


14.13 Química das soluções aquosas e sais de oxiácidos de germânio, estanho e chumbo 
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Os elementos do grupo 15 
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Usos 
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Considerações sobre ligação 
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Isótopos radioativos 
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Nitretos 
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Oxiácidos de nitrogênio 

Isômeros de H5N»0, 

Ácido nitroso, HNO, 


Acido nítrico, HNO», e seus derivados 
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Conceitos básicos: 
átomos 


1.1 Introdução 


A química inorgânica não é uma área isolada da química 


Se a química orgânica é considerada a “química do carbono”, então a química inorgânica é a química de todos os 
elementos, com exceção do carbono. Em um sentido mais amplo, isso é verdade, mas é claro que existem 
sobreposições entre as áreas da química. Um exemplo atual é a química dos fulerenos (veja a Seção 14.4) 
incluindo o Cso (veja a Fig. 14.5) e o C70; este foi o assunto do Prêmio Nobel em Química, em 1996, ganho pelos 
Professores Sir Harry Kroto, Smalley Richard e Robert Curl. A compreensão dessas moléculas e espécies afins 
chamadas nanotubos (veja as Seções 28.8 e 28.9) envolve estudos de químicos orgânicos, químicos inorgânicos e 
físico-químicos, bem como de físicos e cientistas de materiais. 

A química inorgânica não é simplesmente o estudo de elementos e compostos, ela é também o estudo dos 
princípios físicos. Por exemplo, a fim de compreender por que alguns compostos são solúveis em um dado 
solvente e outros não, aplicamos as leis da termodinâmica. Se o nosso objetivo é propor detalhes de um 
mecanismo de reação, então é necessário um conhecimento da cinética da reação. Sobreposição entre a físico- 
química e a química inorgânica também é significativo no estudo da estrutura molecular. No estado sólido, os 
métodos de difração de raios X são rotineiramente utilizados para obter imagens dos arranjos espaciais dos átomos 
de uma molécula ou de um íon molecular. Para interpretar o comportamento de moléculas em solução, utilizam-se 
técnicas físicas, tais como a espectroscopia de ressonância magnética nuclear (RMN); a equivalência ou não de 
determinados núcleos em uma escala de tempo espectroscópica pode indicar se uma molécula é estática ou está 
submetida a um processo dinâmico. A aplicação de várias técnicas físicas na química inorgânica é o tópico do 
Capítulo 4. 


Os objetivos dos Capítulos 1 e 2 


Nos Capítulos 1 e 2, destacamos alguns conceitos fundamentais para a compreensão da química inorgânica. Nós 
assumimos que os leitores estão, até certo ponto, familiarizados com a maioria desses conceitos e nosso objetivo é 
dar um ponto de referência para fins de revisão. 


1.2 Partículas fundamentais de um átomo 


Um átomo é a menor unidade de um elemento que é capaz de existir, sozinho ou em combinação química com outros átomos do mesmo ou de outro elemento. Os átomos são 
constituídos de partículas fundamentais chamadas de próton, elétron e nêutron. 


Um nêutron e um próton têm aproximadamente a mesma massa e, em relação a eles, um elétron tem uma massa 
desprezível (Tabela 1.1). A carga de um próton é positiva e de igual magnitude, mas de sinal oposto, a carga 


negativa de um elétron. Um nêutron não tem carga. Em um átomo de qualquer elemento, existe um número igual 
de prótons e de elétrons e, portanto, um átomo é neutro. O núcleo de um átomo consiste em prótons e (com a 
exceção do prótio, veja a Seção 10.3) nêutrons, e é carregado positivamente; o núcleo do prótio consiste em um 
único próton. Os elétrons ocupam uma região do espaço em torno do núcleo. Quase toda a massa de um átomo 
está concentrada no núcleo, mas o volume do núcleo é apenas uma pequena fração desse átomo; o raio do núcleo é 
de cerca de 107! m, enquanto o próprio átomo é cerca de 10º vezes maior do que esse valor. Desse fato resulta que 
a massa específica do núcleo é enorme, mais de 10!2 vezes maior do que a do Pb metálico. 

Embora os químicos tendam a considerar o elétron, o próton e o nêutron como as partículas fundamentais (ou 
elementares) de um átomo, os físicos de partículas tratam com partículas ainda menores. 


Tabela 1.1 Propriedades do próton, do elétron e do nêutron 


Próton Elétron Néutron 
Carga/C +1,602 x 107” —1,602 x 107” 0 
Número de carga (carga relativa) 1 — 0 
Massa em repouso/kg 1,673 x 107” 9,109 x 107º! 1,675 x 107” 
Massa relativa 1837 1 1839 


1.3 Número atômico, massa atômica e isótopos 


Nuclídeos, número atômico e número de massa 


Um nuclídeo é um tipo particular de átomo e possui um número atómico característico, Z, igual ao número de 
prótons no núcleo. Como o átomo é eletricamente neutro, Z também é igual ao número de elétrons. O número de 
massa, Á, de um nuclídeo é o nú mero de prótons e de nêutrons no núcleo. Um método resumido de mostrar o 
número atômico e o número de massa de um nuclídeo juntamente com o seu símbolo, E, é: 


Número de massa — A E Simbolo do 


ao Eu | 
| por exemplo Ne 
Ea E a Í a a - T 

Número úmco — f element Ti 





Número atômico = Z = número de prótons no núcleo = número de elétrons 
Número de massa = A = número de prótons + número de nêutrons 
Número de nêutrons = À — Z 


Massa atômica relativa 


Como os elétrons têm uma massa diminuta, a massa de um átomo depende essencialmente do número de prótons e 
de nêutrons no núcleo. Como a Tabela 1.1 mostra, a massa de um único átomo é um número não inteiro muito 
pequeno e por conveniência adota-se um sistema de massas atômicas relativas. A unidade de massa atômica é 
definida como 1/12 da massa de um átomo de !ã”, de modo que ela tem o valor de 1,660 x 10?” kg. Todas as 
massas atômicas relativas (Ár) são, portanto, estabelecidas em relação a !ã” = 12,0000. As massas do próton e do 
nêutron podem ser consideradas comô = 1 u, onde u é a unidade de massa atômica (1 u = 1,660 x 10” kg). 


Isótopos 


Nuclídeos do mesmo elemento possuem o mesmo número de prótons e elétrons, mas podem ter diferentes 
números de massa. O número de prótons e elétrons define o elemento, mas o número de nêutrons pode variar. 
Nuclídeos de um determinado elemento que diferem no número de nêutrons e, portanto, nos números de massa, 
são chamados de isótopos (veja o Apêndice 5). Isótopos de alguns elementos ocorrem naturalmente, enquanto 
outros podem ser produzidos artificialmente. 

Elementos que ocorrem naturalmente, com apenas um nuclídeo são monotópicos e incluem o fósforo, jiP, e o 
flúor, !4F. Elementos que existem como misturas de isótopos incluem o C (1X e ÑC) e o O (50, 0 e 0). Uma 
vez que o número atômico é constante para um determinado elemento, os isótopos são frequentemente 
distinguidos mostrando-se apenas as massas atômicas, como, por exemplo, !2C e BC. 





Calcule o valor de 4, para o cloro, que ocorre naturalmente, se a distribuição de isótopos for 75,77% de 
FCI e 24,23% de JHC]. As massas exatas do “CI e do *'Cl são 34,97 e 36,97, respectivamente. 


A massa atômica relativa do cloro é a média ponderada dos números de massa dos dois isótopos: 


Massa atômica relativa, 


“75,7 24,23 | e 
A, = É x 34,97) +( NT x 3697) = 35,45 








100 


l. Se a 4, para o Cl for 35,45, qual é a razão ?5C1:37C1 presente em uma amostra de átomos de Cl contendo Cl ocorrendo 
naturalmente? 
[Resp.: 3,17:1] 


2. Calcule o valor da 4, para o Cu ocorrendo naturalmente, se a distribuição de isótopos for 69,2% de “Cu e 30,8% de “Cu; 
as massas exatas são 62,93 e 64,93. 
[Resp.: 63,5] 


3. Por que na Questão 2 é adequado escrever Cu em vez de e 


4. Calcule 4, para o Mg ocorrendo naturalmente, se a distribuição isotópica for 78,99% de “Mg, 10,00% de Mg e 11,01% 
de “Mg; as massas exatas são 23,99, 24,99 e 25,98. 
[Resp.: 24,31] 


Isótopos podem ser separados por espectrometria de massa e a Fig. 1.la mostra a distribuição isotópica com 
que o Ru ocorre naturalmente. Compare este gráfico (em que o isótopo mais abundante é definido como 100) com 
os valores listados no Apêndice 5. A Fig. 1.1b mostra um resultado de espectrometria de massa para a molécula de 
Ss, cuja estrutura é mostrada na Fig. 1.1c; são observados cinco picos devido às combinações dos isótopos de 
enxofre. (Veja o Problema 1.5 no final deste capítulo.) 


Isótopos de um elemento têm o mesmo número atômico, Z, mas números de massa diferentes. 





Não confunda isótopo e alótropo! O enxofre exibe tanto isótopos quanto alótropos. Os isótopos de enxofre (com abundâncias percentuais de ocorrência natural) são Fr (95,02%), 
155 (0,75%), 145 (4,21%), 728 (0,02%). 

Alótropos de um elemento são diferentes modificações estruturais daquele elemento. Alótropos de enxofre incluem estruturas cíclicas, como, por exemplo, Se (veja a seguir) e Ss 
(Fig. 1.1c), e cadeias de Sx de vários comprimentos (cadeias de enxofre polimérico). 

Ao longo deste livro aparecem outros exemplos de isótopos e alótropos. 
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a. Fig. 1.1 Resultados de espectrometria de massa para (a) Ru atômico e (b) Sg molecular; a razão massa:carga é m/z e 
u nesses resultados z = 1. (c) A estrutura molecular do Ss. 


1.4 Sucessos da teoria quântica antiga 


Vimos na Seção 1.2 que os elétrons de um átomo ocupam uma região do espaço em torno do núcleo. A 
importância dos elétrons na determinação das propriedades dos átomos, íons e moléculas, incluindo a ligação entre 
eles ou dentro deles, significa que devemos ter uma compreensão das estruturas eletrônicas de cada espécie. Não é 
possível nenhuma discussão adequada da estrutura eletrônica sem referência à teoria quântica e à mecânica 
ondulatória. Nesta e nas próximas seções, vamos rever alguns dos conceitos mais importantes. O tratamento é 
principalmente de natureza qualitativa e para mais detalhes e deduções mais rigorosos das relações matemáticas 
devem ser consultadas as referências no final do Capítulo 1. 

Nas teorias mais antigas (1900-1925), o elétron era tratado como uma partícula, e as descobertas de maior 
importância para a química inorgânica foram a interpretação de espectros atômicos e a atribuição de configurações 
eletrônicas. Em modelos mais recentes, o elétron é tratado como uma onda (daí o nome de mecânica ondulatória) 
e os principais sucessos na química são a elucidação das bases da estereoquímica e os métodos para calcular as 
propriedades de moléculas (exatos somente para as espécies que envolvem átomos leves). 

Uma vez que todos os resultados obtidos usando a teoria quântica mais antiga podem também ser obtidos a 
partir de mecânica ondulatória, pode parecer desnecessário que se utilize a teoria mais antiga; realmente, 
raramente os tratamentos sofisticados da química teórica fazem referência à teoria mais antiga. Entretanto, a 
maioria dos químicos, frequentemente, acha mais fácil e mais conveniente considerar o elétron como uma 
partícula, em vez de uma onda. 


Alguns sucessos importantes da teoria quântica clássica 


Discussões históricas sobre a evolução da teoria quântica são tratadas adequadamente em outros lugares e, por 
isso, vamos nos concentrar apenas em alguns dos pontos mais importantes da teoria quântica clássica (na qual o 
elétron é considerado uma partícula). 

A baixas temperaturas, a radiação emitida por um corpo quente é principalmente de baixa energia e ocorre no 
infravermelho, mas quando a temperatura aumenta, a radiação torna-se sucessivamente vermelha-opaca, 
vermelha-brilhante e branca. As tentativas para explicar estas observações falharam até que, em 1901, Planck 
sugeriu que a energia pode ser absorvida ou emitida somente em quanta de magnitude AE relacionada com a 
frequência da radiação, v, pela Eq. 1.1. A constante de proporcionalidade é h, a constante de Planck (A = 6,626 x 
10%] s). 


AE = hr Unidades: E em J; v em s! ou Hz (1.1) 
c=Ar Unidades: A em m: vem s! ou Hz (1.2) 


Hertz, Hz, é a unidade de frequência do SI. 

Uma vez que a frequência da radiação está relacionada com o comprimento de onda, À, pela Eq. 1.2, em que c 
é a velocidade da luz no vácuo (c = 2,998 x 108 m s !), a Eq. 1.1 pode ser reescrita na forma da Eq. 1.3. Esta 
equação relaciona a energia da radiação com o seu comprimento de onda. 


AE = — (1.3) 


Com base nesta relação, Planck obteve uma relação intensidade/comprimento de onda/temperatura relativa que 
estava em boa concordância com os dados experimentais. Esta dedução não é direta e não vamos reproduzi-la 
neste livro. 


Quando a energia é fornecida (por exemplo, como calor ou luz) para um átomo ou outra espécie, um ou mais elétrons podem ser promovidos de um nível correspondente ao estado 
fundamental para um estado de energia maior. Este estado excitado é transiente e o elétron retorna para o estado fundamental. Isso produz um espectro de emissão. 


Uma das aplicações mais importantes da teoria quântica antiga foi a interpretação do espectro atômico do 
hidrogênio com base no modelo de Rutherford-Bohr para o átomo. Quando uma descarga elétrica passa através de 
uma amostra de hidrogênio molecular, as moléculas de H% se dissociam em átomos, e o elétron em um 
determinado átomo de H excitado pode ser promovido a um dos muitos níveis de energia mais alta. Esses estados 
são transitórios e o elétron volta para um estado de menor energia, emitindo energia quando ele faz isso. A 
consequência é a observação de linhas espectrais no espectro de emissão do hidrogênio; o espectro (uma parte do 
qual é mostrada na Fig. 1.2) consiste em grupos de linhas discretas correspondentes às transições eletrônicos, cada 
uma delas de energia discreta. Já em 1885, Balmer salientou que os comprimentos de onda das linhas espectrais 
observadas na região visível do espectro atômico do hidrogênio obedeciam a Eq. 1.4, em que R é a constante de 
Rydberg para o hidrogênio, 7 é o número de onda em cm! e n é um número inteiro 3, 4, 5... Esta série de linhas 
espectrais é conhecida como série Balmer. 


O número de onda é o inverso do comprimento de onda; as unidades adequadas (que não são do SI) são ‘centimetros recíprocos, cm”. 


| = ` 
p = = R(5 ) (1.4) 
F F rm F 


R = constante de Rydberg para o hidrogênio 
7 Ro n 
— 1.097 x 10 m | — 1007 x 10 cm | 


Outras séries ou linhas espectrais ocorrem no ultravioleta (série de Lyman) e infravermelho (séries de Paschen, 
Brackett e Pfund). Todas as linhas em todas as séries obedecem a expressão geral dada pela Eq. 1.5, em que n' >n. 
Para a série de Lyman, n = 1, para a série de Balmer, n = 2, e para as séries de Paschen, Brackett e Pfund, n = 3, 4 
e 5, respectivamente. A Fig. 1.3 mostra algumas das transições permitidas das séries de Lyman e Balmer no 
espectro de emissão do H atômico. Observe que o uso da palavra permitida indica que as transições têm que 
obedecer a regras de seleção, que serão vistas na Seção 20.7, no Volume 8. 
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Fig. 1.2 Uma representação esquemática de uma parte do espectro de emissão do hidrogênio mostrando as séries de Lyman, 
Balmer e Paschen de linhas de emissão. A fotografia mostra as linhas predominantes observadas na parte visível do espectro de 
hidrogênio que aparecem em 656,3 (vermelho), 486,1 (ciano) e 434,0 nm (azul). Outras linhas tênues não são visíveis nesta 
fotografia. 
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Fig. 1.3 Algumas das transições que constituem as séries de Lyman e Balmer no espectro de emissão do hidrogênio atômico. 
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Teoria de Bohr do espectro atômico do hidrogênio 
Em 1913, Niels Bohr combinou elementos da teoria quântica e da física clássica em um tratamento do átomo de 








hidrogênio. Ele enunciou dois postulados para um elétron em um átomo: 
e Existem estados estacionários nos quais a energia do elétron é constante; tais estados são caracterizados por 
órbitas circulares em torno do núcleo em que o elétron tem um momento angular mvr dado pela Eq. 1.6. O 


número inteiro, n, é o número quântico principal. 


í ho 
mur=n| — 
TM, 


em que m = massa do elétron, v = velocidade do elétron, r = raio da órbita; A = constante de Planck, h/27 pode 


(1.6) 


ser escrito como ñ. 
e O A energia é absorvida ou emitida somente quando um elétron se move de um estado estacionário para outro e 


a variação de energia é dada pela Eq. 1.7, em que nı e m são os números quânticos principais referentes aos 
níveis de energia En, e Em, respectivamente. 
(1.7) 


AE = En, — ES AV 


Se aplicarmos o modelo de Bohr ao átomo de H, o raio de cada órbita circular permitida pode ser determinado a 
partir da Eq. 1.8. A origem desta expressão está na força centrífuga que atua sobre o elétron quando ele se move 
na sua órbita circular; para a órbita ser mantida, a força centrífuga tem que ser igual à força de atração entre o 


elétron carregado negativamente e o núcleo carregado positivamente. 
EJEN | 
l'a = 5 (1.8) 
Tune 


em que 


£, = permissividade do vácuo 
= 8,854 x 10º Fm! 
h = constante de Planck = 6,626 x 10 Js 
n=1,2,3... descrevendo uma dada órbita 
m, = massa em repouso do elétron = 9,109 x 10! kg 
e = carga de um elétron (carga elementar) 
= 1,602 x 10” C 
A partir da Eq. 1.8, a substituição de n = 1 dá que o raio para a primeira órbita do átomo de H é igual a 5,293 x 107 
Hm, ou 52,93 pm. Este valor é chamado de raio de Bohr do átomo de H e é dado o símbolo ao. 
Ele corresponde à ionização do átomo (Eq. 1.9) e a energia de ionização, EI, pode ser determinada através da 


combinação das Eqs. 1.5 e 1.7, conforme mostrado na Eq. 1.10. Os valores das EI são registrados por mol de 
átomos. 


Um mol de uma substância contém o número de Avogadro, L, de partículas: 


L = 6,022 x 10” mol”! 





H(g) — H* (g) +e (1.9) 
ho l | ` 
EI = Ex -E = = heR( 3- ; ) (1.10) 


= 2,179 x 1078] 


2,179 x 10718 x 6.022 x 102 J mol! 


1.312 x 10º J mol”! 


1312 kJ mol! 


Embora a unidade de energia do SI seja o joule, as energias de ionização são frequentemente expressas em 
elétrons-volts (eV) (1 eV = 96,4853 = 96,5 kJ mol"!). Portanto, a energia de ionização do hidrogênio também pode 
ser dada como 13,60 eV. 

O sucesso do modelo de Bohr foi impressionante quando ele foi aplicado ao átomo de H, no entanto, foram 
necessárias extensas modificações para lidar com espécies que contêm mais de um elétron. Nós não iremos 
prosseguir neste tópico além do átomo de H. 


1.5 Uma introdução à mecânica ondulatória 


A natureza ondulatória dos elétrons 


A teoria quântica da radiação introduzida por Max Planck e Albert Einstein implica uma teoria da luz corpuscular 
em adição a teoria da luz ondulatória necessária para os fenômenos de interferência e difração. Em 1924, Louis de 
Broglie argumentou que se a luz era constituída de partículas e ainda mostrava propriedades ondulatórias, o 
mesmo devia ser verdadeiro para os elétrons e outras partículas. Este fenômeno é conhecido como dualidade 
onda-particula. A relação de de Broglie (Eq. 1.11) combina os conceitos da mecânica clássica com a ideia de 
propriedades ondulatórias, mostrando que uma partícula com momento mv (m = massa da partícula e v = 
velocidade da partícula) possui uma onda associada de comprimento de onda 4. 


h : | 
o Ab qual A é a constante de Planck (1.11) 
Uma observação física importante, que é uma consequência da relação de de Broglie, é que elétrons acelerados 
para uma velocidade de 6 x 10º m s! (por um potencial de 100 V) têm um comprimento de onda associado de 
=120 pm e esses elétrons são difratados quando eles passam através de um cristal. Este fenômeno é a base das 
técnicas de difração de elétrons utilizadas para determinar as estruturas de compostos químicos (veja a Seção 
4.10). 


O princípio da incerteza 


Se um elétron tem propriedades ondulatórias, há uma consequência importante e difícil de visualizar: torna-se 
impossível saber exatamente o momento e a posição do elétron no mesmo instante de tempo. Este é um enunciado 
do princípio da incerteza de Heisenberg. Para contornar este problema, em vez de tentar definir a sua posição e 
momento de forma exata, usamos a probabilidade de encontrar o elétron em um determinado volume do espaço. 
A probabilidade de encontrar um elétron em um dado ponto no espaço é determinada a partir da função y”, em que 
w é uma função matemática, chamada de função de onda, que descreve o comportamento ondulatório de um 
elétron. 


A probabilidade de encontrar um elétron em um dado ponto no espaço é determinada a partir da função y? onde y é a função de onda. 


A equação de onda de Schrödinger 


A informação sobre a função de onda é obtida a partir da equação de onda de Schrödinger, que pode ser 
configurada e resolvida de forma exata ou aproximada. A equação de Schrödinger pode ser resolvida exatamente 
apenas para uma espécie contendo um núcleo e somente um elétron (por exemplo, !H, 'H,4He*), isto é, um 
sistema hidrogenoide. 


Um átomo ou um íon hidrogenoide contém um núcleo e somente um elétron. 


A equação de onda de Schrödinger pode ser representada de várias formas e no Boxe 1.2 examinamos a sua 
aplicação ao movimento de uma partícula dentro de uma caixa unidimensional; a Eg. 1.12 dá a forma da equação 
de onda de Schrödinger que é apropriada para o movimento na direção x. 


21 q 
dx dr 


em que m = massa 
E = energia total 
V = energia potencial da partícula 


Naturalmente que, na realidade, os elétrons se movem em um espaço tridimensional e uma forma apropriada 
da equação de onda de Schrödinger é dada na Eq. 1.13. 


dp dp dp 8am, | | 
— += + — (E - Ft =0 (1.13) 
öx” dy" gz“ he ` 

Não é nosso objetivo a resolução dessa equação, embora seja interessante observar que é vantajoso trabalhar com 
essa equação em coordenadas polares esféricas (Fig. 1.4). Quando olhamos os resultados obtidos a partir da 
equação de onda de Schrödinger, falamos em termos das partes radial e angular da função de onda, e isso é 
representado na Eq. 1.14, em que R(r) e A(O, $) são as funções de ondas radial e angular, respectivamente.” 

(X, 75 2) ERE a (6. œ = Rir) A(O, d) (1.14) 


cartedano: angular’ 


1 
Tendo resolvido a equação de onda, quais são os resultados? 


e O A função de onda w é uma solução da equação de Schrödinger e descreve o comportamento de um elétron em 
uma região do espaço chamada de orbital atômico. 


e O Podemos encontrar os valores de energia que estão associados a funções de onda específicas. 
e O A quantização dos níveis de energia surge naturalmente a partir da equação de Schrödinger (veja o Boxe 1.2). 


Ə é medido ao longo deste arco 






Ponto definido quando & = 0 rad 
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à é medido ao longo deste arco 
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Ponto definido quando é = 0 rad 


Fig. 1.4 Definição das coordenadas polares (r, 0, 4) para um ponto mostrado aqui em rosa; r é a coordenada radial e O e ø são as 
coordenadas angulares. q e f são medidos em radianos (rad). Os eixos cartesianos (x, y e z) também são mostrados. 





A discussão vista a seguir trata o problema chamado partícula em uma caixa unidimensional e ilustra a quantização surgindo a partir da equação de onda de Schrödinger. 
À equação de onda de Schrôdinger para o movimento de uma partícula em uma dimensão é dada por: 


dy Bm.. Es 

E + (E-Vyb=0 
dar h- 
em que m é a massa, E é a energia total e V é a energia potencial da partícula. A obtenção desta equação é considerada no conjunto de exercícios no final deste boxe. Para um dado 
sistema no qual Ve m são conhecidos, pode-se utilizar a equação de Schrödinger para obter valores de E (as energias permitidas da partícula) e y (a função de onda). A função de onda 
em si não tem significado físico, mas y? é uma probabilidade (veja o texto principal) e para que este seja o caso, y tem que ter certas propriedades: 





e tem que ser finita para todos os valores de x; 
e pode ter apenas um valor para qualquer valor de x; 

pe 
dx 





têm que variar continuamente à medida que x varia. 


Agora, considere uma partícula que está realizando um simples movimento harmônico ondulatório em uma dimensão, ou seja, podemos fixar o sentido de propagação das ondas como 
ao longo do eixo x (a escolha de x é arbitrária). Vamos considerar o movimento ainda mais limitado, de tal modo que a partícula não pode sair de uma caixa de largura a com paredes 
verticais rígidas. Não há nenhuma força atuando sobre a partícula dentro da caixa, de modo que a energia potencial, V, é zero. Se considerarmos V = 0, estamos colocando limites em x 
tal que 0 < x < a, ou seja, a partícula não pode mover-se fora da caixa. A única restrição que nós colocamos na energia total E é que ela deve ser positiva e não pode ser infinita. Existe 
uma restrição adicional que devemos simplesmente enunciar: a condição de contorno para a partícula na caixa é que y tem que ser zero quandox=0ex=a. 

Agora, vamos reescrever a equação de Schrödinger para o caso específico da partícula na caixa unidimensional, em que V = 0: 





dy  8nmE 

dœ pP” 

que pode ser escrita na forma mais simples: 

dj 8r mE 





-k emque k'= 


d? h? 
A solução geral desta equação (uma equação geral bem conhecida) é: 
y = A sen kx + B cos kx 


em que À e B são constantes de integração. Quando x = 0, sen kx = 0 e cos kx = 1, daí, y = B quando x = 0. Entretanto, a condição de contorno anterior estabeleceu que Y = 0, quando 
x=0,eisto só é verdade se B = 0. Também, a partir da condição de contorno, vemos que y = 0 quando x = a e, portanto, podemos reescrever a equação acima na forma: 


y=Asenka=0 


Uma vez que a probabilidade, y”, de que a partícula esteja entre x = 0 e x = não pode ser zero (isto é, a partícula tem que estar em algum lugar dentro da caixa), isto implica que A 
não pode ser zero, e a última equação só é válida se: 


ka=nm 


emquen=1,2,3...;nnão pode ser zero, pois isso faria com que a probabilidade y? seja zero, o que significa que a partícula não estaria mais na caixa. 


A combinação dessas duas últimas equações dá: 





R HITA 
y = A sen 

l A 
e, a partir da anterior: 


24? 147 

o kK nh 

= a 
Têm ě 8ma 


emquen=1,2,3 ...;n éo número quântico determinando a energia de uma partícula de massa m confinada dentro de uma caixa de unidimensional da largura a. Assim, as limitações 
impostas sobre o valor de y levam a níveis de energia quantizados. O espaçamento entre esses níveis é determinado por m e a. 
O movimento resultante da partícula é descrito por uma série de ondas senoidais estacionária, três das quais estão ilustradas a seguir. A função de onda y tem um comprimento 


z A ; o: ; ; a À 
de onda a, enquanto as funções de onda y e y têm um comprimento de onda de 7 an respectivamente. Cada uma das ondas no diagrama tem uma amplitude zero na origem 
1 3 ais 


(isto é, no ponto a = 0); os pontos em que y = 0 são chamados de nós. Para uma dada partícula de massa m, as separações entre os níveis de energia variam de acordo com nº, ou seja, 
os espaçamentos não são iguais. 


vê 
E = - 
Ema” 
4h? 
E, = - 
EE Sino 
h 
E E - 
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Considere uma partícula que está realizando um simples movimento harmônico ondulatório em uma dimensão, com a propagação da onda ao longo do eixo x. À equação geral para a onda é: 














= A Zn 
wW = A sen —— 
A 
em que À é a amplitude da onda. 
1. MEX dh! E day Ar r 
Seqh = À sen , determine — — e a seguir mostre que — — — qh. 
| À dx dê Re 


2. Sea partícula na caixa tem massa m e se move com velocidade v, qual é a sua energia cinética, EC? Usando a equação de de Broglie (1.11), escreva uma expressão para a EC em termos de m, h eì. 


3. A equação que é obtida na parte (2) se aplica apenas a uma partícula que se move em um espaço em que a energia potencial, V, é constante, e que a partícula pode ser considerada como possuindo 
apenas a energia cinética, EC. Se a energia potencial da partícula varia, a energia total é E = EC + V. Utilizando esta informação e as suas respostas nas partes (1) e (2), obtenha a equação de 
Schrödinger (indicada neste boxe) para uma partícula em uma caixa unidimensional. 


A função de onda y é uma função matemática que contém informações detalhadas sobre o comportamento de um elétron. Uma função de onda atômica y consiste em um 
componente radial, R(r), e um componente angular, A(O, q). A região do espaço definida por uma função de onda é chamado um orbital atômico. 


1.6 Orbitais atômicos 


Os números quânticos n, le mı 


Um orbital atômico é normalmente descrito em termos de três números quânticos inteiros. Nós já encontramos o 
numero quântico principal, n, no modelo de Bohr do átomo de hidrogênio. O número quântico principal é um 
número inteiro positivo com valores que se encontram entre os limites 1 < n < œ. Os valores permitidos de n são 
obtidos quando a parte radial da função de onda é resolvida. 

Mais dois números quânticos, / e m, aparecem quando a parte angular da função de onda é resolvida. O 
número quântico / é chamado número quântico orbital e os valores permitidos são 0, 1,2... (n — 1). O valor de / 
determina a forma do orbital atômico e o momento angular orbital do elétron. O valor do número quântico 
magnético, mı, fornece informações sobre a direção de um orbital atômico e tem valores inteiros entre + e —l. 


Cada orbital atômico pode ser identificado de maneira unívoca por um conjunto de três números quânticos: n, | e m. 





Dado que o número quântico principal, n, é 2, escreva os valores permitidos de / e m, e determine o número 
possível de orbitais atômicos para n = 3. 


Para um dado valor de n, os valores permitidos de / são 0, 1, 2 ... (n — 1), e os dem; são —... O... +. 

Para n = 2, os valores permitidos de / são O ou 1. 

Para l = 0, o valor permitido de m, é O (m; = 0). 

Para [= 1, os valores permitidos de m; são —1, 0, +1. 

Cada conjunto de três números quânticos define um determinado orbital atômico, e, portanto, para n = 2, 
existem quatro orbitais atômicos com os seguintes conjuntos de números quânticos: 


n=2 1i=0, m=0 


n=2 i=l, m=-1 
n=2, i=l], m=0 
n=2 i=l, m=+1 


1. Se my; tem os valores de —1, O, +1, escreva o correspondente valor de Z. 
[Resp.: [= 1] 


2. Se [tem os valores 0, 1, 2 e 3, deduza o correspondente valor de n. 
[Resp.: n= 4] 


3. Para n = 1, quais são os valores permitidos de / e m;? 
[Resp.: [= 0; m;= 0] 


4. Complete os seguintes conjuntos de números quânticos: (a) n = 4, L= 0, m; = ...; (b) n = 3, L= 1, m;=... 
[Resp.: (a) 0; (b) —1, 0, +1] 


A distinção entre os tipos de orbital atômico surge de suas formas e de suas simetrias. Os quatro tipos de orbitais 
atômicos mais frequentemente encontrados são os orbitais s, p, d e f, cujos valores correspondentes de / são 0, 1, 2 
e 3, respectivamente. Cada orbital atômico é representado com os valores de n e l, e, portanto, os orbitais são 
escritos como 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d, 4s, 4p, 4d, 4f, etc. 


Para um orbital s, /= 0. Para um orbital p, / = 1. 
Para um orbital d, / = 2. Para um orbital f, | = 3. 





Usando as regras que definem os valores dos números quânticos n e l, escreva os possíveis tipos de orbitais 
atômicos para n = 1,2 e3. 


Os valores permitidos de / são números inteiros entre O e (n — 1). 
Paran=1,/=0. 

O único orbital atômico para n = 1 é o orbital 1s. 
Paran=2,!-=0oul. 

Os orbitais atômicos permitidos para n = 2 são os orbitais 2s e 2p. 
Para n =3,1=0, 1 ou2. 

Os orbitais atômicos permitidos para n = 3 são os orbitais 3s, 3p e 3d. 


1. Escreva os possíveis tipos de orbitais atômicos para n = 4. 
[Resp.: 4s, 4p, 4d, 4f] 


2. Que orbital atômico tem os valores den = 4 e l= 2? 
[Resp.: 4d] 


3. Dê os três números quânticos que descrevem um orbital atômico 2s. 
[Resp.: n = 2, l= 0, m;= 0] 


4. Que número quântico distingue os orbitais atômicos 3s e 5s? 
[Resp.: n] 


Orbitais degenerados possuem a mesma energia. 


Considere agora as implicações do número quântico m; sobre esses tipos de orbitais. Para um orbital s, / = 0 e 
m; só pode ser igual a O. Isso significa que para qualquer valor de n, existe apenas um orbital s; esse orbital é dito 
ser não degenerado. Para um orbital p, / = 1, e existem três valores possíveis de m;: +1, O, —1. Isso significa que 
existem três orbitais p para um dado valor de n quando n > 2; o conjunto de orbitais p é dito ser triplamente ou três 
vezes degenerado. Para um orbital d, / = 2, e existem cinco valores possíveis de m; +2, +1, 0, —1, —2, significando 
que para um dado valor de n (n > 3), existem cinco orbitais d; o conjunto é dito ser cinco vezes degenerado. Como 
um exercício, você deve mostrar que existem sete orbitais f em um conjunto degenerado para um dado valor de n 
(n => 4). 


Para um dado valor de n (n > 1) há um único orbital atômico s. 
Para um dado valor de n (n > 2) existem três orbitais atômicos p. 
Para um dado valor de n (n > 3) existem cinco orbitais atômicos d. 
Para um dado valor de n (n > 4) existem sete orbitais atômicos f. 


A parte radial da função de onda, R(r) 


As formas matemáticas de algumas das funções de onda para o átomo de H estão listadas na Tabela 1.2. A Fig. 1.5 
mostra as representações gráficas das partes radiais da função de onda, R(r), contra a distância, r, a partir do 
núcleo para os orbitais atômicos 1s e 2s do átomo de hidrogênio, e a Fig. 1.6 mostra as representações gráficas de 
R(r) contra r para os orbitais atômicos 2p, 3p, 4p e 3d; o núcleo está em r = 0. 

A partir da Tabela 1.2, vemos que a parte radial das funções de onda diminuem exponencialmente à medida 
que r aumenta, mas o decaimento é mais lento para n = 2 do que para n = 1. Isso significa que a probabilidade de o 
elétron estar mais distante do núcleo aumenta à medida que n aumenta. Esse padrão continua para valores mais 
elevados de n. O decarmento exponencial pode ser visto claramente na Fig. 1.5a. Vários pontos devem ser notados 
a partir dos gráficos da parte radial das funções de onda nas Figs. 1.5 e 1.6: 


e orbitais atômicos s têm valores finitos de R(r) no núcleo; 
e para todos os outros orbitais diferentes de s, R(r) = O no núcleo; 


Tabela 1.2 Soluções da equação de Schrödinger para o átomo de hidrogênio que definem os orbitais atômicos 1s, 2s e 2p. Para 
essas formas de solução, a distância r a partir do núcleo é medida em unidades atômicas 
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“a, mas para o átomo de hidrogênio, Z = 1 e a =] 





Fig. 1.5 Gráficos das partes radiais da função de onda, R(r), contra a distância, r, a partir do núcleo para os orbitais atômicos (a) 
Is e (b) 2s do átomo de hidrogênio; o núcleo está em r = 0. As escalas verticais para os dois gráficos são diferentes, mas as 
escalas horizontais são as mesmas. 
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Distância r a partir do núcleo/unidades atômicas 


Fig. 1.6 Gráficos das partes radiais da função de onda, R(r), contra r para os orbitais atômicos 2p, 3p, 4p e 3d; o núcleo está em 
r=0. 


e O para o orbital 1s, R(r) é sempre positivo; para o primeiro orbital de outros tipos (isto é, 2p, 3d, 4f), R(r) é 
positivo em todos os lugares, exceto na origem; 
e O para o segundo orbital de um dado tipo (isto é, 2s, 3p, 4d, 5f), R(r) pode ser positivo ou negativo, mas a 


função de onda tem apenas uma mudança de sinal; o ponto em que R(r) = O (não incluindo a origem) é chamado 
de nó radial; 


e O para o terceiro orbital de um determinado tipo (isto é, 3s, 4p, 5d, 6f), R(r) tem duas mudanças de sinal, ou 
seja, possui dois nós radiais. 


Nós radiais: 

Os orbitais ns têm (n — 1) nós radiais. 
Os orbitais np têm (n — 2) nós radiais. 
Os orbitais nd têm (n — 3) nós radiais. 
Os orbitais nftêm (n — 4) nós radiais. 


A função de distribuição radial, 4171 R(r)º 


Vamos agora considerar como podemos representar os orbitais atômicos no espaço tridimensional. Dissemos 
anteriormente que uma descrição útil de um elétron em um átomo é a probabilidade de encontrar o elétron em um 
determinado volume de espaço. A função y? (veja o Boxe 1.3) é proporcional à densidade de probabilidade do 
elétron em um ponto no espaço. Considerando y? em pontos ao redor do núcleo, podemos definir uma superficie 
de contorno que inclui o volume do espaço em que o elétron vai passar, digamos, 95% do seu tempo. Isso 
efetivamente nos dá uma representação física do orbital atômico, uma vez que y? pode ser descrita em termos das 
componentes radial e angular R(r} e A(O, d). 

Primeiro, consideremos as componentes radiais. Uma maneira útil de descrever a densidade de probabilidade é 
representar graficamente uma função de distribuição radial (Eq. 1.15) e isso nos permite observar a região no 
espaço em que o elétron se encontra. 


Função de distribuição radial = 4” R(rJ (115) 


As funções de distribuição radial para os orbitais atômicos 1s, 2s e 3s do hidrogênio são mostradas na Fig. 1.7, e a 
Fig. 1.8 mostra as funções dos orbitais 3s, 3p e 3d. Cada função é zero no núcleo, devido ao termo 7° e ao fato de 
que no núcleo r = 0. Uma vez que a função depende de R(r)”, ela é sempre positiva ao contrário de R(r), cujos 
gráficos são mostrados nas Figs. 1.5 e 1.6. Cada gráfico de 4xr2R(r)? mostra no mínimo um valor máximo para a 
função, correspondendo a distância a partir do núcleo em que o elétron tem a maior probabilidade de ser 
encontrado. Os pontos em que 477° R(r}? = 0 (ignorando r = 0) correspondem aos nós radiais, onde R(r) = 0. 





Embora a notação y? seja utilizada neste livro, rigorosamente ela deve ser escrita como Wy*, em que y* é o complexo conjugado de q. Na direção x, a probabilidade de encontrar o 
elétron entre os limites x e (x + dx) é proporcional a y(x)y*(x)dx. No espaço tridimensional esta probabilidade é expressa como yy* dr, ou seja, estamos considerando a probabilidade 
de encontrar o elétron em um elemento de volume dr. Para apenas a parte radial da função de onda, a função é R(r)R*(r). 

Em todas as nossas manipulações matemáticas, devemos garantir que o resultado mostre que o elétron está em algum lugar (ou seja, não desapareceu!) e isso é feito através da 
normalização da função de onda (fazendo-a igual a 1). Isso significa que a probabilidade de encontrar o elétron em algum lugar do espaço é considerada 1. Matematicamente, a 
normalização é representada como visto a seguir: 


jv dr=1 ou mais corretamente [w dr = ] 


e isso estabelece de maneira efetiva que a integral (f) é sobre todo o espaço (dt) e que a integral total de y? (ou yy”) tem que ser igual a unidade. 
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Distância r a partir do núcleo/unidades atômicas 


Fig. 1.7 Funções de distribuição radial, 47r R(rýř, para os orbitais atômicos 1s, 2s e 3s do átomo de hidrogênio. 
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Distância r a partir do múcleo/unidades atômicas 


Fig. 1.8 Funções de distribuição radial, 4x/72R(r)”, para os orbitais atômicos 3s, 3p e 3d do átomo de hidrogênio. 


A parte angular da função de onda, A(O, d) 


Vamos agora considerar a parte angular da função de onda, 4(0,9), para diferentes tipos de orbitais atômicos. Ela é 
independente do número quântico principal como a Tabela 1.2 ilustra para n = 1 e 2. Além disso, para os orbitais s, 
A(0,4) é independente dos ângulos O e À e tem um valor constante. Assim, um orbital s é esfericamente simétrico 
em torno do núcleo. Já mencionamos anteriormente, que um conjunto de orbitais p é triplamente degenerado; por 


convenção os três orbitais que constituem o conjunto degenerado recebem as designações py, py e p.. A partir da 
Tabela 1.2, vemos que a parte angular da função de onda p, é independente de q; o orbital pode ser representado 
como duas esferas (tocando a origem)", cujos centros se encontram sobre o eixo z. Para os orbitais p, e py, A(O, é) 
depende dos dois ângulos O e q; esses orbitais são semelhantes ao p., mas são orientados ao longo dos eixos x e y. 

Embora não devamos perder de vista o fato de as funções de onda serem funções matemáticas, a maioria dos 
químicos tem dificuldade em visualizá-las e prefere representações pictóricas dos orbitais. As superfícies de 
contorno dos orbitais atômicos s e dos três orbitais p são mostradas na Fig. 1.9. As cores diferentes dos lóbulos são 
significativas. A superficie de contorno de um orbital s tem uma fase constante, isto é, a amplitude da função de 
onda associada à superficie de contorno do orbital s tem um sinal constante. Para um orbital p, há uma mudança 
de fase em relação à superficie de contorno e isso ocorre em um plano nodal como é mostrado na Fig. 1.9. A 
amplitude de uma função de onda pode ser positiva ou negativa; 1sso é mostrado utilizando-se sinais + e —, ou 
sombreando os lóbulos com cores diferentes como na Fig. 1.9. 

Assim como a função 4azr?R(r} representa a probabilidade de encontrar um elétron a uma distância r do 
núcleo, usamos uma função dependente de A(0, ¢) para representar a probabilidade em termos de 0 e d. Para um 
orbital s, elevar 4(0, 4) ao quadrado não provoca nenhuma mudança na simetria esférica, e a superfície de 
contorno para o orbital atômico s mostrada na Fig. 1.10 parece aquela da Fig. 1.9. Para os orbitais p, no entanto, ir 
de A(0, &) para A(O, 4) tem o efeito de alongar os lóbulos como ilustrado na Fig. 1.10. Elevar A(0, 4) ao quadrado 
necessariamente significa que os sinais (+ ou —) desaparecem, mas, na prática, os químicos frequentemente 
indicam a amplitude por um sinal ou por um sombreamento (como na Fig. 1.10) devido a importância dos sinais 
das funções de onda em relação às suas sobreposições durante a formação de ligações (veja a Seção 2.3). As 
consequências dos nós radiais que foram introduzidos na Fig. 1.7 e na Fig. 1.8 podem ser vistas observando-se as 
seções retas dos orbitais atômicos (Fig. 1.11). 





Fig. 1.9 Superfícies de contorno para as partes angulares dos orbitais atômicos 1s e 2p do átomo de hidrogênio. O plano nodal 
mostrado em cinza para o orbital atômico 2p. se localiza no plano xy. 


A Fig. 1.12 mostra as superfícies de contorno para cinco orbitais hidrogenoides d. Não devemos considerar as 
formas matemáticas dessas funções de onda, mas apenas que elas representam os orbitais da maneira 
convencional. Cada orbital d possui dois planos nodais e como um exercício você deve reconhecer onde esses 
planos se localizam para cada orbital. Consideramos os orbitais d em mais detalhes nos Capítulos 19 e 20 e os 
orbitais f no Capítulo 27, todos no Volume 2. 





P, P, P, 


Fig. 1.10 Representações de um orbital atômico s e de um conjunto de três orbitais atômicos p degenerados. Os lóbulos do 
orbital p, estão alongados como os de p, e p-, mas são dirigidos ao longo do eixo que passa através do plano do papel. A figura 
mostra ‘desenhos’ dos diagramas dos orbitais juntamente com representações mais realistas geradas usando o programa Orbital 
Viewer (David Manthey, www.orbitals.com/orb/index.html). 





(a) (b) (e) (dl) (e) 


Fig. 1.11 Seção reta dos orbitais atômicos (a) 1s (nenhum nó radial), (b) 2s (um nó radial), (c) 3s (dois nós radiais), (d) 2p 
(nenhum nó radial) e (e) 3p (um nó radial) do hidrogênio. Os orbitais foram gerados usando-se o programa Orbital Viewer 
(David Manthey, www.orbitals.com/orb/index html). 


Energias dos orbitais em espécies hidrogenoides 


Além de informações sobre as funções de onda, as soluções da equação de Schrödinger fornecem as energias dos 
orbitais, E (níveis de energia), e a Eq. 1.16 mostra a dependência de E em relação ao número quântico principal 
para espécies hidrogenoides, em que Z é o número atômico. Para o átomo de hidrogênio, Z = 1, mas para o íon 
hidrogenoide He*, Z = 2. A dependência de E em relação a Z? provoca, portanto, um abaixamento significativo dos 
orbitais indo de H para He”. 
E A | 
E = “a k = uma constante = 1312 x 10 kJ mol"! (1.16) 


Comparando a Eq. 1.16 com a Eq. 1.10, podemos ver que a constante k na Eq. 1.16 é igual à energia de ionização 
do átomo de H, isto é, k = AcR, em que A, c e R são a constante de Planck, a velocidade da luz e a constante de 
Rydberg, respectivamente. 

Para cada valor de n existe apenas uma solução de energia e para as espécies hidrogenoides, todos os orbitais 
atômicos com o mesmo número quântico principal (por exemplo, 3s, 3p e 3d) são degenerados. Segue-se da Eq. 
1.16 que os níveis de energia dos orbitais ficam mais próximos à medida que o valor de n aumenta. Este resultado 
é regra geral para todos os outros átomos. 





Fig. 1.12 Representações de um conjunto de cinco orbitais atômicos d degenerados. Os orbitais foram gerados usando-se o 
programa Orbital Viewer (David Manthey, www.orbitals.com/orb/index.html). 


[1 eV = 96,485 kJ mol!) 
1. Mostre que a energia dos orbitais 2s e 2p para um átomo de hidrogênio é —328 kJ mol”. 
2. Para uma espécie hidrogenoide, confirme que a energia do orbital 3s é —1,51 eV. 
3. A energia de um orbital ns do hidrogênio é —13,6 eV. Mostre que n = 1. 


4. Determine a energia (em kJ mol!) do orbital 1s de um íon He* e compare-a com a do orbital 1s de um átomo de H. 
[Resp.: 5248 kJ mol”! para o He*; —1312 kJ mol”! para o H] 


Tamanho dos orbitais 


Para um dado átomo, uma série de orbitais com diferentes valores de n, mas com os mesmos valores de /e m; (por 
exemplo, 1s, 2s, 3s, 4s, . . .) diferem em seus tamanhos relativos (extensão espacial). Quanto maior o valor de n, 
maior o orbital, embora essa relação não seja linear. As extensões espaciais relativas dos orbitais 1s, 2s e 3s, e dos 
orbitais 2p e 3p, são mostradas na Fig. 1.11. Um aumento no tamanho também corresponde a um orbital sendo 
mais difuso. 


O número quântico de spin e o número quântico magnético de spin 


Antes de colocar elétrons nos orbitais atômicos, devemos definir mais dois números quânticos. Em um modelo 
clássico, um elétron é considerado como girando em torno de um eixo que passa através dele e tendo momento 
angular devido a essa rotação (momento angular de spin), além do momento angular orbital (veja o Boxe 1.4). O 
número quântico de spin, s, determina a magnitude do momento angular de spin de um elétron e tem um valor de 4 
. Como o momento angular é uma grandeza vetorial, ele tem que ter direção, e isso é determinado pelo numero 
quântico magnético de spin, m,, que tem um valor de +} ou —. 

Considerando que um orbital atômico é definido por um conjunto único de três números quânticos, um elétron 
em um orbital atômico é definido por um conjunto único de quatro números quânticos: n, l, m; e m,. Como 
existem apenas dois valores de m,, um orbital pode acomodar no máximo apenas dois elétrons. 


Um orbital está totalmente ocupado quando contém dois elétrons com spins emparelhados; um elétron tem um valor de m, = +ie o outro tem um valor de m, = a. 


1. O que você entende pela expressão “o momento angular orbital de um elétron em um orbital”? 


2. Explique por que é errado escrever que “o número quântico s = +}. 


U 


Para um orbital s, / = O. Explique por que isso leva a uma imagem clássica de um elétron em um orbital s não se movendo 
ao redor do núcleo. 


Considerando um orbital 2p com valores de m; = +1, O e —1, explique o significado físico do número quântico m. 
Mostre que para um elétron em um orbital 2s, o número quântico j só pode ter o valor 1. 


Mostre que para um elétron em um orbital 2p, o número quântico j só pode ter o valor 5 ou T 


E Ge GA qe 


Para um elétron p circulando na direção horária ou na anti-horá ria em torno de um eixo, o valor do m; é +1 ou —1. O que 
você pode dizer sobre um elétron p para o qual m; = 0? 


Escreva dois possíveis conjuntos de números quânticos que descrevem um elétron em um orbital atômico 
2s. Qual é o significado físico desses conjuntos exclusivos? 





O eixo que passa pelo núcleo em torno do qual o elétron (considerado classicamente) pode ser considerado como estando girando define a direção do momento angular orbital. Esta dá 
origem ao momento magnético cuja direção é no mesmo sentido que o vetor momento angular e cuja magnitude é proporcional à magnitude do vetor. 


Momento Em um modelo clássico, um elétron 
angular se movendo em uma órbita circular 
resultante tem um momento angular definido 


pelo vetor resultante mostrado 
em vermelho. 


Como o elétron é uma particula 
carregada, existe um momento 
magnético associado, a direção 





Momento desse momento está representada 
magnético no diagrama pela seta azul. 
resultante 


Um elétron em uma orbital s (/ = 0) não tem momento angular orbital, um elétron em orbital p (/ = 1) tem momento angular, ( h / AT k e assim por diante. O vetor momento 
angular orbital tem (2/ + 1) direções possíveis no espaço, correspondentes aos (2/ + 1) valores possíveis de my para um dado valor de |. Considere o com ponente do vetor momento 
angular ao longo do eixo z, que tem um valor diferente para cada uma das possíveis orientações que este vetor pode assumir. A magnitude real do componente z é dada por m(h/2n). 
Assim, para um elétron em um orbital d (/ = 2), o momento angular orbital ev O(h / 21) e o componente z desse momento pode ter os valores de +2(h/2m), +(h/2n), 0, —(h/2n1) 


ou —2(h/2n) como mostrado na figura na coluna ao lado. 

Os orbitais em uma subcamada de um dado n e /, são, como vimos, degenerados. Se, no entanto, o átomo é colocado em um campo magnético, esta degeneração é removida. E, se 
arbitrariamente definimos a direção do campo magnético como o eixo z, os elétrons nos vários orbitais d irão interagir com intensidades diferentes com o campo magnético como uma 
consequência dos diferentes valores do componente z dos seus vetores momento angular (ou seja, como consequência dos diferentes vetores momento magnético orbital). 

Um elétron também tem momento angular de spin que pode ser considerado como originário da rotação do elétron em torno do seu próprio eixo. A magnitude desse momento é 
dada por: 


' 


Momento angular de spin = [yss + 1) — 
T 


em que s = número quântico de spin (veja o texto). O eixo define a direção do vetor momento angular de spin, mas, novamente, estamos particularmente interessados na orientação 
desse vetor em relação à direção z. À componente z é dada por m,(h/2n1); como m, pode ser igual somente a + ou -1 existem duas orientações possíveis do vetor momento angular de 


spin, e essas orientações dão origem as componentes z de magnitude + (h/27) e a (h/2m). 
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m,=2 +20) ED Sa, q 
46 (hi 2n) A 
mp e | (Bh) H------- eme, 
AlS (hi 27) ` 
46 (hi 2a) ' 
m =0 0 ? 
(hlin) | 
m=+ ho) |--==="A === A E 
| 6 (hi 2n) E 
m=2 Uha) f- m 
—7 


Para um elétron que tem momento angular orbital e momento angular de spin, o vetor momento angular total é dado por: 


h 
ar 
= 


ri 


Momento angular total = [4 ji} + 1)| 








em que j é o número quântico interno; j pode assumir os valores de |! + s| ou |/— s|, ou seja, |/+4] ou |! 5]. O símbolo ‘||’ é um sinal de módulo e significa que as quantidades (/ + s) e (/ 
— s) têm que ter valores positivos. Assim, quando / = 0, j pode ser somente + porque JO +1 =p -1 = = (Quando / = 0 e o elétron não tem momento angular orbital, o momento 


angular total é |, eig. | — porque j = s.) A componente z do vetor momento angular total é agora j(h/2m) e existem (2j +1) orientações possíveis no espaço. 
g W sis + S. z J g gora J J ç 
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Para um elétron em um orbital ns (/ = 0), j só pode ser =, Quando o elétron é promovido para um orbital np, j pode ser 2 ou = e as energias correspondentes aos valores de j são 
nm 


bastante diferentes. No espectro de emissão do sódio, por exemplo, as transições dos níveis 373,2 € 3pı⁄2 para o nível 35172 correspondem, portanto, a valores ligeiramente diferentes de 
energia, e este acoplamento spin-órbita é a origem da estrutura dupleto da linha amarela intensa no espectro do sódio atômico. A estrutura fina de muitas outras linhas espectrais surge 
de maneira análoga, embora o número realmente observado dependa da diferença de energia entre os estados diferindo apenas no valor de j e no poder de resolução do espectrômetro. 
A diferença de energia entre os níveis para os quais Aj = 1 (a constante de acoplamento spin-órbita, À) aumenta com o número atômico do elemento; por exemplo, a diferença entre os 
níveis np3, e npı para Li, Na e Cs é 0,23, 11,4 e 370 cm”, respectivamente. 


O orbital atômico 2s é definido pelo conjunto de números quânticos n=2,/1=0,m,=0. 
Um elétron em um orbital atômico 2s pode ter um dos dois conjuntos de quatro números quânticos: 


n=2;1=0;m;=0;m,=+ 
ou 
p=2:1=0:m;-0, m, =} 


Se o orbital estivesse totalmente ocupado com dois elétrons, um elétron teria m, = + Ł, e o outro elétron teria m, 
=— Ł ou seja, os dois elétrons estariam com os spins emparelhados. 


1. Escreva dois possíveis conjuntos de números quânticos para descrever um elétron em um orbital atômico 3s. 
[Resp.:n=3,/1=0, m=0,m,=+lin=3, [=0,m,=0, m,=-4] 


2. Se um dos elétrons tem os números quânticos n=2,1=1,m;=-1em,= + Ł, qual o tipo de orbital atômico que ele ocupa? 


[Resp.: 2p] 


3. Um elétron tem os números quânticos n = 4, l= 1, m, = 0 e m, = +. Este elétron está em um orbital atômico 4s, 4p ou 4d? 


[Resp.: 4p] 


4. Escreva um conjunto de números quânticos que descreve um elétron em um orbital atômico 5s. Qual a diferença desse 
conjunto de números quânticos para um outro conjunto que está descrevendo o segundo elétron no mesmo orbital? 
[Resp:n=5,1=0,m,-0,m,=+lou-m,=-— 4 


O estado fundamental do átomo de hidrogênio 


Até agora, temos centralizado a nossa atenção nos orbitais atômicos do hidrogênio e falamos sobre a probabilidade 
de encontrar um elétron em diferentes orbitais atômicos. O estado mais energeticamente favorável (mais estável) 
do átomo de H é o seu estado fundamental em que o único elétron ocupa o orbital atômico 1s (de menor energia). 
O elétron pode ser promovido para orbitais de energia mais elevada (veja a Seção 1.4) produzindo estados 
excitados. 


A notação para a configuração eletrônica do estado fundamental de um átomo de H é 1s!, significando que um elétron ocupa o orbital atômico 1s. 
p guraç g q p 


1.7 Átomos polieletrônicos 


O átomo de hélio: dois elétrons 


As seções anteriores foram dedicadas principalmente para espécies hidrogenoides (espécies contendo um elétron), 
onde a energia depende de n e Z (Eq. 1.16). Os espectros atômicos dessas espécies contêm apenas algumas linhas 
associadas a mudanças no valor de n (Fig. 1.3). É somente para essas espécies que a equação de Schrödinger foi 
resolvida exatamente. 

O átomo mais simples a seguir ao H é o He (Z = 2), e nesse caso têm que ser considerados dois elétrons e três 
interações eletrostáticas: 


e atração entre o elétron (1) e o núcleo; 
e atração entre o elétron (2) e o núcleo; 
e repulsão entre os elétrons (1) e (2). 


A interação líquida determina a energia do sistema. 

No estado fundamental do átomo de He, dois elétrons com m, = TE e — l ocupam o orbital atômico 1s, ou seja, 
a configuração eletrônica é 1s. Para todos os átomos, exceto as espécies hidrogenoides, os orbitais de mesmo 
número quântico principal, mas / diferentes, não são degenerados. Se um dos elétrons 1s? é promovido para um 
orbital com n = 2, a energia do sistema depende se o elétron vai para um orbital atômico 2s ou 2p, porque cada 
uma dessas possibilidades dá origem a interações eletrostáticas diferentes envolvendo os dois elétrons e o núcleo. 
Entretanto, não há nenhuma distinção de energia entre os três orbitais atômicos 2p diferentes. Se a promoção é 
para um orbital com n = 3, diferentes quantidades de energia são necessárias, dependendo se orbitais 3s, 3p ou 3d 
estão envolvidos, embora não haja diferença de energia entre os três orbitais atômicos 3p, ou entre os cinco 
orbitais atômicos 3d. O espectro de emissão do He surge quando os elétrons retornam para os estados de energia 
mais baixa ou para o estado fundamental; consequentemente, o espectro contém mais linhas do que o do H 
atômico. 


Em termos de obtenção de funções de onda e de energias para os orbitais atômicos do He, não é possível 
resolver a equação de Schrödinger exatamente e apenas soluções aproximadas estão disponíveis. Para os átomos 
que contêm mais do que dois elétrons, é ainda mais difícil a obtenção de soluções exatas para a equação de onda. 


Em um átomo polieletrônico, orbitais com o mesmo valor de n, mas com valores de / diferentes, não são degenerados. 


Configurações eletrônicas do estado fundamental: dados experimentais 


Agora, considere as configurações eletrônicas do estado fundamental de átomos isolados de todos os elementos 
(Tabela 1.3). Essas configurações são dados experimentais, e são quase sempre obtidas pela análise dos espectros 
atômicos. A maioria dos espectros atômicos é muito complexa para ser discutida neste livro, de modo que vamos 
assumir as suas interpretações como sendo corretas. 

Já vimos que as configurações eletrônicas do estado fundamental do H e do He são 1s! e 1s?, respectivamente. 
O orbital atômico 1s está totalmente ocupado no He e sua configuração é muitas vezes escrita como [He]. Nos 
próximos dois elementos, Li e Be, os elétrons vão para os orbitais 2s, e a partir do B e do Ne os orbitais 2p são 
ocupados para dar as configurações eletrônicas [He]2s72p” (m = 1—6). Quando m = 6, o nível (ou camada) de 
energia com n = 2 é totalmente ocupado, e a configuração para o Ne pode ser escrita como [Ne]. O preenchimento 


dos orbitais atômicos 3s e 3p ocorre em uma sequência semelhante do Na para o Ar, o último elemento da série 
com a configuração eletrônica [Ne]3s?3pº ou [Ar]. 

Para o K entra um elétron no orbital 4s e para o Ca entra mais um elétron nesse mesmo orbital; o Ca tem a 
configuração eletrônica [Ar] 4s?. Nesse ponto, o padrão muda. Para uma primeira aproximação, os 10 elétrons 
para os próximos 10 elementos (Sc até Zn) entram nos orbitais d, fazendo o Zn ter a configuração eletrônica 
4s°3d!?. Existem algumas irregularidades (veja a Tabela 1.3) a que voltaremos mais tarde. Do Ga para o Kr, os 
orbitais 4p são preenchidos e a configuração eletrônica para o Kr é [Ar] 45º3d!º4pº ou [Kr]. 


Tabela 1.3 Configurações eletrônicas do estado fundamental dos elementos até Z = 103 


Numero atômico Elemento Configuração eletrônica Numero Elemento Configuração eletrônica 
do estado fundamental atômico do estado fundamental 

1 H 15! 53 | [Kr]5s?4d1º5pº 

2 He Is? = [He] 54 Xe [Kr]5s“4d"º5pº = [Xe] 

3 Li [He]2s'! 55 Cs [Xel6s! 

4 Be [He]2s? 56 Ba [Xe]6s? 

5 B [He]2s22p' 57 La [Xe]ósż5d' 

6 C [He]2s22p? 58 Ce [Xel4f'6s:5d! 

7 N [He]2s22p 59 Pr [Xel4f6s” 

8 0 [He]2s?2p* 60 Nd [Xe]4f'65? 

9 F [He]2s2pº 61 Pm [Xe]4f6s” 

10 Ne [He]2s2pº = [Ne] 62 Sm [Xe]4fs? 

11 Na [Ne]3s! 63 Eu [Xe]4f 6s? 

12 Mg [Ne]3s} 64 Gd [Xe]4f6sż5d'- 

13 Al [Ne]3s*p! 65 Tb [Xe]4f 6s} 

14 Si [Ne]3s?3p? 66 Dy [Xe]4f'%6s” 

15 P [Ne]3s23pº 67 Ho [Xe]4f" 6s? 

16 S [Ne]3s23pº 68 Er [Xe]4f'65” 

17 CI [Ne]3s23p 69 Tm [Xel4f6s” 

18 Ar [Ne]3s23p* = [Ar] 70 Yb [Xe]4f't65” 

19 K [Ar]4s' 71 Lu [Xe]4f6s5d" 

20 Ca [Ar]4s? 72 Hf [XeJ4f"65:5d? 

21 Sc [Ar]4sº3d! 73 Ta [XeJ4f"65:5dº 

22 Ti [Ar]4s?3 d 74 W [Xe]4f"65:5d" 

23 V [Ar]4s3 d 75 Re [Xe]4f6s5d 

24 Cr [Ar]4s'3 d 76 Os [Xe]4f"65:5dº 

25 Mn [Ar]4s?3dº 77 Ir [XeJ4f"65:5d' 

26 Fe [Ar]45?3 dê 78 Pt [Xe]4f6s'5d" 

27 Co [Ar]4s?3 d 79 Au [Xe]4f6s'5d" 

28 Ni [Ar]4523 d 80 Hg [Xe]4f*6s25d" 


29 Cu [Ar]4s'3d"? 81 T [Xe]4f655d!º6p! 


30 Zn [Ar]45?3d!º 82 Pb [Xe]4f6525d'º6pº 


31 Ga [Ar]45?3d!º4p! 83 Bi [Xe]4f6525d'º6pº 
32 Ge [Ar]45"3d!º4p? 84 Po [Xel4f6525d'º6p* 
33 As [Ar]45?3d!º4pº 85 At [Xe]4f6525d'º6pº 
34 Se [Ar]45?3d!º4pº 86 Rn [Xe]4f655d'º6pº = [Rn] 
35 Br [Ar]4523d'º4pº 87 Fr [RnJ7s! 

36 Kr [Ar]4523d'º4pº = [Kr] 88 Ra [Rn]7s” 

37 Rb [Kr]5s' 89 Ac [Rn]6d'7s” 

38 Sr [Kr]5s? 90 Th [Rn]6d?7s? 

39 Y [Kr]5s?4d! 91 Pa [Rn]5f6d! 

40 Zr [Kr]5s?4d? 92 U [Rn]5Ê75º6d! 

41 Nb [Kr]5s14d" 93 Np [Rn]5f7s26d" 

42 Mo [Kr]5s'4d" 94 Pu [Rn]5f7s 

43 Tc [Kr]5s?40º 95 Am [Rn]5f'75º6d! 

44 Ru [Kr]5s!4d” 96 Cm [Rn]5f'75º6d! 

45 Rh [Kr]5s!4dê 97 Bk [Rn]5f7s 

46 Pd [Kr]5sº4d!º 98 Cf [Rn]5f197sº 

47 Ag [Kr]5s!4d!º 99 Es [Rn]5f 17s? 

48 Cd [Kr]5s24d" 100 Fm [Rn]5f127sº 

49 In [Kr]5s*4d'º5p' 101 Md [Rn]5f*75? 

50 Sn [Kr]5s24d105p? 102 No [Rn]5f4752 

51 Sb [Kr]5s24d"5p? 103 Lr [Rn]5f'*7s26d! 

52 Te [Kr]5s*4d'º5pº 


Do Rb até o Xe, a sequência geral de preenchimento dos orbitais é a mesma que a do K para o Kr, embora haja 
mais uma vez irregularidades na distribuição de elétrons entre os orbitais atômicos s e d (veja a Tabela 1.3). 

Do Cs até o Rn, os elétrons entram nos orbitais f pela primeira vez; Cs, Ba e La têm configurações análogas às 
do Rb, Sr e Y, mas depois as configurações mudam quando iniciamos a sequência dos elementos lantanoides (veja 
o Capítulo 27, do Volume 2).' O cério tem a configuração [Xe]4/'6s“5d! e o pre-enchimento dos sete orbitais 4f 
segue até que a configuração eletrônica [Xe]4/'6s25d! é alcançada para o Lu. A Tabela 1.3 mostra que o orbital 5d 
não é normalmente ocupado para um elemento lantanoide. Depois do Lu, os elétrons ocupam sucessivamente os 
orbitais 5d restantes (Hf até Hg) e, em seguida, os orbitais 6p até o Rn, que tem a configuração [Xe]4/6s25d!º6pº 
ou [Rn]. A Tabela 1.3 mostra algumas irregularidades ao longo da série dos elementos do bloco d. 

Para os elementos restantes da Tabela 1.3, iniciando no frâncio (Fr), o preenchimento dos orbitais segue uma 
sequência similar à do Cs, mas a sequência está incompleta e alguns dos elementos mais pesados são muito 
instáveis para que investigações detalhadas sejam possíveis. Os metais do Th até o Lr são os elementos actinoides, 
e na discussão de sua química, o Ac é geralmente considerado com os actinoides (veja o Capítulo 27, do Volume 
2). 

Uma inspeção detalhada da Tabela 1.3 torna óbvio que não há uma sequência que represente com precisão a 
ocupação dos diferentes conjuntos de orbitais com o aumento do número atômico. A sequência vista a seguir é 
aproximadamente verdadeira para as energias relativas (primeira energia mais baixa) de orbitais em átomos 
neutros: 


Ls < 2s < Ip < Js < 3p < ds < 3d e Ap e $s < Ad < $p 
< 6s < id = df c bp € Ts < bd = 5 


As energias dos diferentes orbitais são aproximadamente iguais para altos valores de n e as suas energias relativas 
podem se alterar de forma significativa na formação de um íon (veja a Seção 19.2, no Volume 2). 


Penetração e blindagem 


Embora não seja possível calcular a dependência das energias dos orbitais em relação ao número atômico com o 
grau de exatidão que é necessário para concordar com todas as configurações eletrônicas listadas na Tabela 1.3, 
alguma informação útil pode ser obtida ao se considerarem os efeitos de blindagem que os elétrons em diferentes 
orbitais atômicos têm entre si. A Fig. 1.13 mostra as funções de distribuição radial para os orbitais atômicos 1s, 2s 
e 2p do átomo de H. (É uma aproximação comum assumir funções de onda hidrogenoides para átomos 
polieletrônicos.) Embora valores de 4x1” R(r} para o orbital 1s sejam muito maiores do que aqueles dos orbitais 
2s e 2p a distâncias relativamente próximas do núcleo, os valores para os orbitais 2s e 2p ainda são significativos. 
Dizemos que os orbitais atômicos 2s e 2p penetram no orbital atômico 1s. Os cálculos mostram que o orbital 
atômico 2s é mais penetrante do que o orbital 2p. 


do Rir 





i 3 LO 15 
Distāncia r a partir do núcleo/unidades atômicas 


Fig. 1.13 Funções de distribuição radial, 477” R(r), para os orbitais atômicos 1s, 2s e 2p do átomo de hidrogênio. 


Agora vamos considerar a distribuição dos elétrons no Li (Z = 3). No estado fundamental, o orbital atômico 1s 
está totalmente ocupado e o terceiro elétron poderia ocupar tanto um orbital 2s quanto um orbital 2p. Que 
distribuição terá a menor energia? Um elétron em um orbital atômico 2s ou 2p experimenta a carga nuclear 
efetiva, Ze, de um núcleo parcialmente blindado pelos elétrons 1s. Uma vez que o orbital 2p penetra o orbital 1s 
menos do que um orbital 2s (Fig. 1.13), um elétron 2p é mais blindado do que um elétron 2s. Assim, a ocupação 
do orbital atômico 2s em vez do 2p dá um sistema de energia mais baixa. Embora devamos considerar as energias 
dos elétrons nos orbitais atômicos, é prática comum pensar em termos das energias dos próprios orbitais: E(2s) < 
E(2p). Argumentos semelhantes conduzem à sequência E(3s) < E(3p) < E(3d) e E(4s) < E(4p) < E(4d) < E(4f). À 
medida que avançamos para átomos de elementos de maior número atômico, as diferenças de energia entre os 
orbitais com o mesmo valor de n tornam-se menores, a validade de assumir funções de onda hidrogenoides torna- 
se mais duvidosa, e as previsões de estados fundamentais tornam-se menos confiáveis. O tratamento anterior 
também ignora as interações elétron-elétron dentro do mesmo nível quântico principal. 

Um conjunto de regras empíricas (regras de Slater) para estimar as cargas nucleares efetivas experimentadas 
pelos elétrons em diferentes orbitais atômicos é descrito no Boxe 1.5. 


1.8 Atabela periódica 


Em 1869 e 1870, respectivamente, Dmitri Mendeléev e Lothar Meyer afirmaram que as propriedades dos 
elementos podem ser representadas como funções periódicas de suas massas atômicas, e expuseram as suas ideias 
na forma de uma tabela periódica. Como novos elementos foram descobertos, a forma original da tabela periódica 
tem sido extensivamente modificada, e é agora reconhecido que a periodicidade é uma consequência da variação 
das configurações eletrônicas do estado fundamental. Uma tabela periódica moderna (Fig. 1.14) enfatiza os 
elementos dos blocos 2, 6, 10 e 14 que resultam do preenchimento dos orbitais atômicos s, p, d e f, 
respectivamente. Uma exceção é o He, que, por questões da sua química, é colocado em um grupo com Ne, Ar, 
Kr, Xe e Rn. Uma tabela periódica mais detalhada é dada na contracapa deste livro. 





Regras de Slater As cargas nucleares efetivas, Ze, que são sentidas pelos elétrons em diferentes orbitais atômicos podem ser estimadas utilizando-se as regras de Slater. Essas regras são 
baseadas em dados experimentais da excitação de elétrons e das energias de ionização, e Zer é determinado a partir da equação: 


Za=2-S 


em que Z = carga nuclear, Ze; = carga nuclear efetiva, $ = constante de blindagem. 


Valores de $ podem ser estimados como se segue: 
1. Escreva a configuração eletrônica do elemento na seguinte ordem e agrupamentos: (15), (2, 2p), (35, 3p), (3d), (4s, 4p), (4d), (41), (55, 5p), etc. 
2. Elétrons em qualquer grupo nesta sequência maior do que o elétron sob consideração não contribuem para 5. 


3. Considere um elétron em particular em um orbital ns ou np: 
(i) Cada um dos outros elétrons no grupo (ns, np) contribui com $ = 0,35. 
(ii) Cada um dos elétrons na camada (n — 1) contribui com $ = 0,85. 
(iii) Cada um dos elétrons na camada (n — 2) ou nas camadas inferiores contribui com $ = 1,00. 


4. Considere um elétron em particular em um orbital nd ou nf. 
(i) Cada um dos outros elétrons no grupo (nd, nf) contribui com $ = 0,35. 
(ii) Cada um dos elétrons em um grupo menor do que o que aquele que está sendo considerado contribui com $ = 1,00. 


Um exemplo de como aplicar as regras de Slater 


Questão: Verifique se a configuração eletrônica do K, observada experimentalmente, 15º25º2pº35º3pº4s!, é energeticamente mais estável que a configuração 1572572p*3s?3p“3d!. 
Para K, Z= 19. 
Aplicação das regras de Slater, a carga nuclear efetiva experimentada pelo elétron 4s para a configuração 15º25º2pº35º3pº4s! é: 
Z4=7-S 
A carga nuclear, Z= 19 


A constante de blindagem, $ = (8 x 0,85) + (10 x 1,00) 
= 16,8 


Ze = 19— 16,8 = 2,2 

A carga nuclear efetiva experimentada pelo elétron 3d para a configuração 15º25º2pº3sº3pº3d! é: 
Z4=2-S 

A carga nuclear, Z = 19 


A constante de blindagem, $ = (8 x 1,00) 
= 18,0 


Z4=19-180=1,0 
Assim, um elétron no orbital atômico 4s (em vez do 3d) está sob a influência de uma carga efetiva nuclear, e no estado fundamental do potássio é o orbital atômico 4s que está ocupado. 


Valores de Ze de Slater versus Clementi e Raimondi 


As regras de Slater têm sido utilizadas para estimar as energias de ionização, raios iônicos e eletronegatividades. Cargas nucleares efetivas mais exatas foram calculadas por Clementi e 
Raimondi usando métodos de campo autoconsistente (SCF), e indicam valores de Ze muito mais elevados para os elétrons d. Entretanto, a simplicidade da abordagem de Slater faz com 
que este método seja prático para estimativas rápidas de Zer. 


1. Mostre que as regras de Slater fornecem um valor de Zef = 1,95 para um elétron 2s em um átomo de Be. 
2. Mostre que as regras de Slater fornecem um valor de Zef = 5,20 para um elétron 2p do F. 


3. Utilize as regras de Slater para estimar os valores de Ze para um elétron (a) 4s e (b) 3d em um átomo de V. 
[Resp.: (a) 3,30, (b) 4,30] 


4. Usando a sua resposta à Questão 3, explique por que a configuração de valência do estado fundamental de um íon V* provavelmente é 3045! em vez de 3d?45”. 


Leitura recomendada 


J.L. Reed (1999) J. Chem. Educ., vol. 76, p. 802 — ‘The genius of Slater's rules. 
D. Tudela (1993) J. Chem. Educ., vol. 70, p. 956 — ‘Slater's rules and electronic configurations’. 
G. Wulfsberg (2000) Inorganic Chemistry, University Science Books, Sausalito, CA — Contém um tratamento mais completo das regras de Slater e ilustra sua aplicação, especialmente para 


a avaliação da eletronegatividade. 
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Fig. 1.14 A tabela periódica moderna na qual os elementos estão dispostos em ordem numérica de acordo com o número de 
prótons (e elétrons) que eles possuem. A divisão em grupos coloca os elementos com o mesmo número de elétrons de valência 
em colunas verticais dentro da tabela. De acordo com as recomendações da IUPAC, os grupos são designados de 1 a 18 
(algarismos arábicos). Os grupos verticais de três elementos do bloco d são chamados tríades. As linhas da tabela periódica são 
chamadas períodos. O primeiro período contém H e He, mas a linha do Li até o Ne é algumas vezes chamada de primeiro 
período. A rigor, os lantanoides (lantanídeos) incluem os 14 elementos Ce-Lu, e os actinoides (actinídeos) incluem Th-Lr, no 
entanto, é comum a colocação do La com os lantanoides e do Ac com os actinoides (veja o Capítulo 27, no Volume 2). 


A IUPAC (União Internacional de Química Pura e Aplicada) elaborou diretrizes! para nomear blocos e grupos 
de elementos na tabela periódica. Em resumo, 


e os blocos de elementos podem ser designados pelo uso das letras s, p, dou f (Fig. 1.14); 

e os elementos (exceto o H) dos grupos 1, 2 e 13-18 são chamados elementos do grupo principal; 

e O com exceção do grupo 18, os dois primeiros elementos de cada grupo principal são chamados elementos 
típicos; 

e os elementos nos grupos 3-12 (os elementos do bloco d) também são frequentemente chamados de elementos de 
transição, embora os elementos do grupo 12 nem sempre sejam incluídos; 

e os elementos do bloco f às vezes são chamados de elementos de transição interna. 


Nomes coletivos para alguns dos grupos de elementos da tabela periódica são dados na Tabela 1.4. 
Em meados de 2011, o número de elementos na tabela pe riódica era de 117 (veja a Seção 27.5, no Volume 2).* 


Tabela 1.4 Recomendação da IUPAC para os nomes de grupos de elementos na tabela periódica 


Número do grupo Nome recomendado 
1 Metais alcalinos 


2 Metais alcalinos terrosos 


15 Pnictogênios ou pnicogênios 


16 Calcogênios 
17 Halogênios 
18 Gases nobres 


1.9 O princípio de aufbau 


Configurações eletrônicas do estado fundamental 


Nas duas seções anteriores, consideramos configurações eletrônicas experimentais e vimos que a organização dos 
elementos na tabela periódica depende do número e da distribuição de elétrons que cada elemento possui. 
Estabelecer a configuração eletrônica do estado fundamental de um átomo é a chave para compreender sua 
química, e nós agora discutimos o princípio de aufbau (aufbau significa “construir” em alemão) que é usado em 
conjunto com as regras de Hund e o princípio da exclusão de Pauli para determinar as configurações eletrônicas 
do estado fundamental: 


orbitais são preenchidos em ordem de energia, os orbitais de menor energia sendo preenchidos primeiro. 

O Primeira regra de Hund (muitas vezes chamada simplesmente de regra Hund): em um conjunto de orbitais 
degenerados, não podem existir elétrons com spins emparelhados em um orbital até que cada orbital no 
conjunto contenha um elétron; os elétrons que ocupam os orbitais (cada orbital contém um elétron) em um 
conjunto degenerado têm spins paralelos, isto é, eles têm os mesmos valores de my. 

O Princípio da exclusão de Paul: dois elétrons no mesmo átomo não podem ter o mesmo conjunto de números 
quânticos n, l, m; e ms, segue-se que cada orbital pode acomodar um máximo de dois elétrons com valores de m, 
diferentes (spins diferentes = spins emparelhados). 





Determine (justificando) a configuração eletrônica do estado fundamental do (a) Be (Z = 4) e (b) P (Z = 15). 


O valor de Z fornece o número de elétrons a serem acomodados nos orbitais atômicos no estado fundamental 
do átomo. 

Admita a seguinte ordem de orbitais atômicos (a partir da energia mais baixa): Is < 2s < 2p < 3s < 3p 

(a) Be Z=4 

Dois elétrons (spins emparelhados) são acomodados no orbital 1s, o orbital atômico de menor energia. 

Os próximos dois elétrons (spins emparelhados) são acomodados no orbital atômico 2s. 

A configuração do estado eletrônico fundamental do Be é, portanto, 1s?2s”. 

(b) P Z=15 

Dois elétrons (spins emparelhados) são acomodados no orbital 1s, o orbital atômico de menor energia. 

Os próximos dois elétrons (spins emparelhados) são acomodados no orbital atômico 2s. 

Os próximos seis elétrons são acomodados nos três orbitais atômicos degenerados 2p, dois elétrons com spins 
emparelhados por orbital. Os próximos dois elétrons (spins emparelhados) são acomodados no orbital atômico 3s. 

Aplica-se a regra de Hund aos três elétrons restantes, esses elétrons ocupam isoladamente cada um dos três 
orbitais atômicos degenerados 3p. 

A configuração eletrônica do estado fundamental do P é, portanto, 1522s22pº3s?3p”. 





1. Onde, no exemplo resolvido anterior, o princípio da exclusão de Pauli é aplicado? 


2. Será que os três elétrons nos orbitais atômicos 3p do P possuem os mesmos valores ou valores diferentes do número 
quântico de spin? 
[Resp.: Mesmos; spins paralelos | 


3. Mostre, justificando, que a configuração eletrônica do estado fundamental do O (Z = 8) é 1522s22p*. 


4. Determine (justificando) quantos elétrons desemparelhados estão presentes no estado fundamental de um átomo de Al (Z = 
13). 
[Resp.: 1] 








Os números atômicos do He, Ne, Ar e Kr são 2, 10, 18 e 36, respectivamente. Escreva as configurações 
eletrônicas do estado fundamental desses elementos e comente sobre suas semelhanças ou diferenças. 


Aplique o princípio de aufbau usando a seguinte sequência de orbitais atômicos: 
Is<)<Ip<I<Ip<ds<I< dp 


As configurações eletrônicas do estado fundamental são: 


He Z=2 ls 

Ne Z=10 ls*25"2p° 

Ar Z = 8 182520839 3pº 

Kr Z=36 15/25/2939 3pº45" 3d! 4pº 


Cada elemento Ne, Ar e Kr tem uma configuração eletrônica do estado fundamental . . .ns?npº. O hélio é o 
estranho no ninho, mas ainda possui um nível quântico completo; esta é uma propriedade característica de um gás 
nobre. 


1. Os valores de Z para Li, Na, K e Rb são 3, 11, 19 e 37, respectivamente. Escreva suas configurações no estado 
fundamental e comente os resultados. 





[Resp.: Todas são da forma [X]ns! em que X é um gás nobre] 


2. Quais são as semelhanças entre as configurações eletrônicas do estado fundamental do O, S e Se (Z = 8, 16, 34, 
respectivamente)? Cite outro elemento relacionado da mesma maneira. 


[Resp.: Todos são da forma [X]ns?np* em que X é um gás nobre; Te ou Po] 
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3. Cite dois elementos que possuam configurações eletrônicas do estado fundamental do tipo geral [X]ns?np!. 
[Resp.: Quaisquer dois elementos do grupo 13] 


Elétrons de valência e do caroço 


Elétrons do caroço ocupam níveis quânticos com energia menor do que os elétrons de valência. Os elétrons de valência de um elemento são responsáveis pelas suas propriedades 
químicas. 


A configuração dos eletrons de valência é de particular importância. Esses elétrons são responsáveis pelas 
propriedades químicas de um elemento. Os elétrons que ocupam níveis quânticos com energias menores são 
chamados de elétrons do caroço. Os elétrons do caroço blindam os elétrons de valência da carga nuclear. Isso faz 
com que os elétrons de valência experimentem apenas a carga nuclear efetiva, Ze. Para um elemento de número 
atômico baixo, os elétrons do caroço e de valência são facilmente reconhecidos observando-se a configuração 
eletrônica do estado fundamental, que no caso do oxigênio é 1s25?2p?. Os elétrons do caroço do oxigênio são os 
elétrons no orbital atômico 1s; os seis elétrons com n = 2 são os elétrons de valência. 


Representação diagramática de configurações eletrônicas 


A notação que temos usado para representar as configurações eletrônicas é conveniente e é geralmente adotada, 
mas às vezes também é útil indicar as energias relativas dos elétrons. Neste caso, os elétrons são representados 
pelas seta ? o | com a direção da seta correspondente a m, = +} ou +. A Fig. 1.15 mostra os diagramas de níveis 
de energia qualitativos que descrevem as configurações eletrônicas do estado fundamental do O e do Si. 
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Fig. 1.15 Representações diagramáticas das configurações eletrônicas do estado fundamental do O e do Si. Nesta figura são 
mostradas as configurações completas, mas é comum indicar simplesmente os elétrons de valência. Para o O, isso consiste nos 
níveis 2s e 2p, e para o Si, os níveis 3s e 3p. 





Confirme que a configuração mostrada para o oxigênio na Fig. 1.15 é consistente com cada elétron 
possuindo um conjunto único de quatro números quânticos. 


Cada orbital atômico é designado por um conjunto único de três números quânticos: 


E n=1 [=0 m=0 


28 n=2 [=0 m=D 

2p n=2 l=1 m=—1 
n=2 l=] m=0 
n=2 j=] m= +l 


Se um orbital atômico contém dois elétrons, eles devem ter spins opostos de modo que os conjuntos de 
números quânticos para os dois elétrons são diferentes; por exemplo, no orbital atômico 1s: 


um elétron tem n= 1 l=0 m=0 m =+ 


B= j= 


o outro elétron tem n=1 l=0 m=0 m=- 


[Essa discussão é estendida na Seção 20.6, no Volume 2.] 


1. Mostre que a configuração eletrônica 1s?2s?2p! para o B corresponde a que cada elétron tem um conjunto único de quatro 
números quânticos. 


2. O estado fundamental do N é 1s?2s?2p?. Mostre que cada elétron no nível 2p possui um conjunto único de quatro números 
quânticos. 


3. Explique por que não é possível o C possuir uma configuração eletrônica no estado fundamental dada por 1s?2522p”? com 
os elétrons 2p tendo spins emparelhados. 


1.10 Energias de ionização e afinidades eletrônicas 


Energias de ionização 


A energia de ionização do hidrogênio (Eqs. 1.9 e 1.10) foi discutida na Seção 1.4. Como o átomo de H tem apenas 
um elétron, nenhum processo de ionização adicional pode ocorrer. Para átomos polieletrônicos são possíveis 
1onizações sucessivas. 

A primeira energia de ionização, ET,, de um átomo é a variação de energia interna a O K, AU(O K), associada à 
remoção do primeiro elétron de valência (Eq. 1.17); a variação de energia é definida para um processo em fase 
gasosa. As unidades são kJ mol"! ou elétrons-volts (eV).t 


X(g) — X (pg) +e (1.17) 


Muitas vezes, é necessário incorporar energias de ionização em cálculos termoquímicos (por exemplo, os ciclos de 
Born-Haber ou Hess) e é conveniente definir a variação de entalpia associada, AH(298 K). Como a diferença 
entre AH(298 K) e AU(O K) é muito pequena (veja o Boxe 1.6), valores da EI podem ser utilizados em ciclos 
termoquímicos quando não são necessárias respostas muito acuradas. 


A primeira energia de ionização (El) de um átomo em fase gasosa é a variação da energia interna, AU, a O K associada à remoção do primeiro elétron de valência: 
r wtr, = 
X(g)— X (g)+e 

Para ciclos termoquímicos, é usada uma variação associada de entalpia, AH, a 298 K: 


AH(298 K) = AU {0 K) 


A segunda energia de ionização, Eh, de um átomo refere-se a etapa 1.18; ela é equivalente a primeira 
ionização do ion X”. A Eq. 1.19 descreve a etapa que corresponde à terceira energia de ionização, £h, de X, e 
ionizações sucessivas são semelhantemente definidas, todas para processos em fase gasosa, 


Xg) — X(g) + e” (1.18) 
K” (g) — X (g) +e (1.19) 





A relação entre a variação de energia interna, AU, e a variação de entalpia, AH, do sistema para uma reação a uma dada temperatura é dada pela equação: 


AU = AH -PAV 


em que P é a pressão e AV é a variação de volume. O termo PAV corresponde ao trabalho realizado, por exemplo, na expansão do sistema contra as vizinhanças quando um gás é 
produzido durante a reação. Frequentemente, em uma reação química, a pressão P corresponde à pressão atmosférica (1 atm = 101 300 Pa), ou 1 bar = 10º Pa). 
Em geral, o trabalho feito pelo sistema ou sobre o sistema é muito menor do que a variação de entalpia, fazendo com que o termo PAV seja desprezível em relação a AU e AH. Assim, 


AU(T K) = AH(TK) 

Entretanto, na Seção 1.10 estamos considerando duas temperaturas diferentes e afirmamos que: 

AU(OK) = AH (298K) 

De modo a avaliar a variação de AH com a temperatura, aplicamos equação de Kirchhoff, em que Cp = capacidade calorífica molar a pressão constante: 


JAH 
ACp == (Sr), 


Integrando (a integração é feita entre os limites das temperaturas 0 e 298 K): 
JOR 298 

| d AH) = | AC dT 
i Lt 


A integração do lado esquerdo dá: 


29% 
AH(298K) — AH(0K) = | ACpdT 
il 


Considere a ionização de um átomo de X: 
Xia) — X (g) +e (g) 


Se X, X* ee” são todos gases ideais monoatômicos, então o valor da Cp para cada um deles é 3R (em que R é a constante dos gases molar = 8,314 x 107° kJ K-' mol”?), dando para 
a reação um valor de AC, de = R. Portanto: 


298 
AH(298K) — AH(0K) | SRdT 


i} 


(5 x83M4 x 10N ag 
= (E yum 


= 62 kJ] mol”! 


A observação de valores típicos de energias de ionização no Apêndice 8 mostra que uma correção dessa magnitude é relativamente insignificante. 
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Fig. 1.16 Os valores das energias da primeira ionização dos elementos até o Rn. 


Os valores das energias de ionização para os elementos estão listados no Apêndice 8. A Fig. 1.16 mostra a 
variação nos valores da El, como uma função de Z. Vários padrões repetitivos são aparentes e algumas 
características a serem observadas são: 


e os elevados valores da Ef, associados aos gases nobres; 

e os valores muito baixos da Ef, associados aos elementos do grupo 1; 

e o aumento geral nos valores da El, à medida que um dado período é atravessado; 

e O a descontinuidade nos valores da Ef, indo de um elemento do grupo 15 para o seu vizinho no grupo 16; 
e O a diminuição nos valores da ET, indo de um elemento do grupo 2 ou 12 para o seu vizinho no grupo 13; 
e os valores bastante semelhantes da EI, para uma determinada linha dos elementos do bloco d. 





Camadas completas e semiocupadas são muitas vezes ditas como possuindo uma “estabilidade especial” Entretanto, isso não é verdade, e nós devemos realmente considerar a energia de 
troca de uma determinada configuração. Isso só pode ser justificado por um tratamento quanto-mecânico avançado, mas podemos resumir a ideia da seguinte forma. Consideremos dois 
elétrons em orbitais diferentes. A repulsão entre os elétrons, se eles têm spins antiparalelos (spins em sentidos opostos), é maior do que, se eles têm spins paralelos, por exemplo, para 


uma configuração p°: 


A diferença de energia entre essas duas configurações é a energia de troca, K, ou seja, essa energia é a estabilidade extra que a configuração do lado direito tem em relação a 
configuração do lado esquerdo. A energia de troca total é expressa em termos de K (o valor real de K depende do átomo ou do íon): 


NİN - 1). 


Energia de troca = ) | K 


Fi 
Pa 


em que N = número de elétrons com spins paralelos. 


Leitura recomendada 


A.B. Blake (1981) J. Chem. Educ., vol. 58, p. 393. 
B.J. Duke (1978) Educ. Chem., vol. 15, p. 186. 
D.M.P. Mingos (1998) Essential Trends in Inorganic Chemistry, Oxford University Press, p. 14. 


Cada uma dessas tendências pode ser justificada em termos das configurações eletrônicas do estado fundamental. 
Os gases nobres (exceto o He) possuem configurações ns“npº que são particularmente estáveis (veja o Boxe 1.7) e 
a remoção de um elétron requer uma grande quantidade de energia. A ionização de um elemento do grupo 1 
envolve a perda de um elétron a partir de um orbital ns ocupado por um único elétron com o íon X* resultante 
possuindo uma configuração de gás nobre. O aumento geral na El, através de um dado período é uma 
consequência de um aumento no Zet. Um grupo de 15 elementos tem uma configuração eletrônica ns“npº no estado 


fundamental e o nível np é semiocupado. Uma certa estabilidade (veja o Boxe 1.7) está associado a tais 
configurações e é mais dificil 1onizar um elemento do grupo 15 do que o seu vizinho no grupo 16. Ao passar do 
Be (grupo 2) para o B (grupo 13), há uma diminuição acentuada na ET, e isso pode ser atribuído à estabilidade 
relativa da configuração 2s% (camada completa) comparada com a distribuição 2s“2p!; semelhantemente, ao ir do 
Zn (grupo 12) para o Ga (grupo 13), é preciso considerar a diferença entre as configurações 4s3d!º e 45?3d!º4p!. 
Tendências entre os valores da EI para metais do bloco d são discutidas na Seção 19.3, no Volume 2. 


Afinidades eletrônicas 


A primeira afinidade eletrônica (4E,) é menos a variação da energia interna (Eq. 1.20) para o ganho de um elétron 
por um átomo em fase gasosa (Eq. 1.21). A segunda afinidade eletrônica do átomo Y é definida para o processo 
1.22. Cada reação ocorre em fase gasosa. 


AE = -AU(OK) (1.20) 
Yigj+te — Y (g) (1.21) 
Y (g]l+te — y“ (g) (1.22) 


Como se viu para as energias de ionização é conveniente definir uma variação de entalpia, AagH, associada a cada 
uma das reações 1.21 e 1.22. Consideramos de forma aproximada que AarH(298 K) e igual AsgU(O K). Valores 
selecionados dessas variações de entalpia são dados na Tabela 1.5. 


Tabela 1.5 Variações de entalpia aproximadas AcH(298 K) associadas ao ganho de um elétron por um átomo ou por um 


âniont 
Processo =MH / kJmol”! 
H(g) + e7 — H- (g) -73 
Li(g) + e — Li (9) —60 
Na(g) + e” — Na” (g) -53 
Kg) + e — K- (g) —48 
N(g) + e — Nº (9) =0 
P(g) + e — P- (g) -72 
O(g) + e — 0- (9) —141 
O-(g) + e — 0% (9) +798 
S(g) +e — S- (g) —201 
Sabia — S% (g) +640 
F(g) +e — F (9) —328 
CI(g) + e7 — CI- (9) —349 
Br(g) + e7 — Br” (g) —325 
Ig) +e — F (9) —295 


t Tabelas de dados diferem se elas listam valores AE ou AapH e é essencial se observar quem está sendo usado. 


A primeira afinidade eletrônica, AE, de um átomo é menos a variação de energia interna a 0 K associado ao ganho de um elétron por um átomo em fase gasosa: 
Yig) +e — Y (g) 
Para os ciclos termoquímicos, é usada uma variação de entalpia: 


O ganho de um elétron por um átomo é geralmente um processo exotérmico. Duas forças eletrostáticas se 
opõem: a repulsão entre os elétrons de valência e o elétron adicional e a atração entre o núcleo e o elétron ganho 


pelo átomo. Ao contrário, as interações repulsivas são dominantes quando um elétron é adicionado a um ânion e o 
processo é endotérmico (Tabela 1.5). 


TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


rj afinidade eletrônica 

rj alótropo 

C] átomo 

g blindagem 

[carga nuclear efetiva 

C] configuração eletrônica do estado fundamental 
[1 degenerado 

m efeito de blindagem dos elétrons 
o elétron 

E elétrons de valência 

E elétrons do caroço 

[] energia de ionização 

E espécies hidrogenoides 
[espectro de emissão 

m estado excitado 

mn estado fundamental 

C] função de distribuição radial 

0 função de onda, w 

C] isótopo 

[] massa atômica relativa 

E] nêutron 

[nó radial 

c] núcleo 

c nuclideo 

C] número atômico 

[número de Avogadro 

[E] número de massa 

[número de onda 

[número quântico magnético de spin, ms 
[número quântico magnético, my 
C] número quântico orbital, / 
[número quântico principal, n 

E] orbital atômico 

E parte angular de uma função de onda 
E parte radial de uma função de onda 
c] penetração 

plano nodal 

E princípio de aufbau 

E princípio de exclusão de Pauli 
c prótio 

E] próton 

[] quantum, quanta 

cQ regras de Hund 

g regras de Slater 

[tabela periódica 





LEITURA RECOMENDADA 


Química inicial: princípios básicos 
C.E. Housecroft and E.C. Constable (2010) Chemistry, 4th edn, Prentice Hall, Harlow — Um livro legível que 
abrange os aspectos fundamentais da química inorgânica, da química orgânica e da fisicoquímica fornecendo 


uma base detalhada de todo o material que nesse livro é considerado como conhecido.P. Atkins and J. de Paula 
(2005) The Elements of Physical Chemistry, 4th edn, Oxford University Press, Oxford — Um excelente livro 
introdutório que cobre áreas importantes da físico-quimica. 


Mecânica quântica básica 


P. Atkins and J. de Paula (2010) Atkins” Physical Chemistry, 9th edn, Oxford University Press, Oxford — Esse livro 
fornece uma base sólida e prática em físico-química. 

D.O. Hayward (2002) Quantum Mechanics for Chemists, RSC Publishing, Cambridge — Um livro para a 
graduação que abrange os princípios básicos da mecânica quântica. 


Energias de ionização e afinidades eletrônicas 


P.F. Lang and B.C. Smith (2003) J. Chem. Educ, vol. 80, p. 938 — ‘Ionization energies of atoms and atomic ions’. 

D.M.P. Mingos (1998) Essential Trends in Inorganic Chemistry, Oxford University Press, Oxford — Este livro 
inclui discussões detalhadas sobre as tendências da energia de ionização e das entalpias de ganho de elétrons 
dentro da tabela periódica. 

J.C. Wheeler (1997) J. Chem. Educ., vol. 74, p. 123 — “Electron affinities of the alkaline earth metals and the sign 
convention for electron affinity’. 


PROBLEMAS 


1.1 O cromo tem quatro isótopos, “Cr, 4Cr, 3Cr e Cr. Quantos elétrons, prótons e nêutrons cada isótopo 
possui? 

1.2 “Arsênico é monotópico”. O que esta afirmação significa? Usando o Apêndice 5, cite outros três elementos 
que são monotópicos. 

1.3 Usando a lista de isótopos que ocorrem naturalmente no Apêndice 5, determine o número de elétrons, 
prótons e nêutrons presentes em um átomo de cada isótopo de (a) Al, (b) Br e (c) Fe. Dê a notação 
apropriada para mostrar esses dados para cada isótopo. 

1.4 O hidrogênio possui três isótopos, mas o trítio (também conhecido como trício, °H), que é radioativo, ocorre 
com menos do que 1 em 10!” átomos de uma amostra de hidrogênio natural. Se o valor de 4, para o 
hidrogênio é 1,008, estime a abundância percentual do prótio, !H, e do deutério, 2H (ou D) presente em uma 
amostra de hidrogênio natural. Cite quaisquer suposições que você faça. Explique por que suas respostas não 
são as mesmas que as presentes no Apêndice 5. 

1.5 (a) Usando os dados do Apêndice 5, explique a distribuição 1sotópica mostrada na Fig. 1.1b. (b) O espectro 
de massa do Ss mostra outros picos em valores menores de m/z. Ao considerar a estrutura do Ss, mostrada na 
Fig. 1.1c, sugira a origem desses picos de massa menor. 

1.6 Calcule os comprimentos de onda correspondentes a radiação eletromagnética com frequências de (a) 3,0 x 
10!2 Hz, (b) 1,0 x 10!8 Hz e (c) 5,0 x 10!4 Hz. Usando o Apêndice 4, atribua cada comprimento de onda ou 
frequência a um determinado tipo de radiação (micro-ondas, por exemplo). 

1.7 Diga quais das seguintes transições n’ — n no espectro de emissão do hidrogênio atômico pertencem as 
séries de Balmer, Lyman ou Paschen: (a) 3 > 1; (b) 3 —> 2; (c) 4 > 3; (d) 4 > 2; (e) 5 — 1. 

1.8 Calcule a energia (em kJ por mol de fótons) de uma transição espectroscópica com comprimento de onda 
correspondente de 450 nm. 

1.9 Quatro das linhas da série de Balmer estão em 656,28; 486,13; 434,05 e 410,17 nm. Mostre que esses 
comprimentos de onda são consistentes com a Eq. 1.4. 

1.10 Utilizando o modelo de Bohr determine os valores dos raios da segunda e da terceira órbitas do átomo de 
hidrogênio. 

1.11 Como (a) a energia e (b) o tamanho de um orbital atômico ns são afetados por um aumento em n? 

1.12 Escreva um conjunto de números quânticos que defina de forma única cada um dos seguintes orbitais 
atômicos: (a) 6s, (b) cada um dos cinco orbitais 4d. 

1.13 Os três orbitais atômicos 4p possuem os mesmos valores ou valores diferentes do (a) número quântico 
principal, (b) número quântico orbital e (c) número quântico magnético? Escreva um conjunto de números 
quânticos para cada orbital atômico 4p para ilustrar sua resposta. 

1.14 Quantos nós radiais possui cada um dos seguintes orbitais: (a) 2s; (b) 4s; (c) 3p; (d) 5d; (e) 1s; (£) 4p? 

1.15 Comente sobre as diferenças entre as representações gráficas R(r) contra r, e de 4xrº R(r)º contra r para cada 
um dos seguintes orbitais atômicos de um átomo de H: (a) 1s; (b) 4s; (c) 3p. 

1.16 Cite os conjuntos de números quânticos que definem os orbitais atômicos (a) 1s, (b) 4s, (c) 5s. 

1.17 Cite os três conjuntos de números quânticos que definem os três orbitais atômicos 3p. 

1.18 Quantos orbitais atômicos formam o conjunto com n = 4 e l = 3? Que designação é dada a esse conjunto de 
orbitais? Escreva um conjunto de números quânticos que define cada orbital no conjunto. 


1.19 Quais das seguintes espécies são hidrogenoides: (a) H*; (b) He”; (c) He”; (d) Li”; (e) Li”? 

1.20 Será que uma representação gráfica para o orbital atômico Is do He” é idêntica à do átomo de H (Fig. 1.54)? 
[Sugestão: olhe a Tabela 1.2.] (b) No mesmo sistema de eixos, esboce as representações aproximadas da 
função 47r? R(r)º para H e He'. 

1.21 Calcule a energia do orbital atômico 3s de um átomo de H. [Sugestão: veja a Eq. 1.16.] A energia do orbital 
atômico 3p do hidrogênio atômico é igual ou diferente da do orbital 3s? 

1.22 Utilizando a Eq. 1.16, determine as energias dos orbitais atômicos do hidrogênio com n = 1,2,3,4€e 5.0 
que você pode dizer sobre os espaçamentos relativos dos níveis de energia? 

1.23 Escreva os seis conjuntos de números quânticos que descrevem os elétrons em um conjunto de orbitais 
atômicos degenerados 5p. Que pares de conjuntos de números quânticos referem-se aos elétrons com spins 
emparelhados? 

1.24 Para um átomo neutro, X, distribua os seguintes orbitais atômicos em uma ordem aproximada de suas 
energias relativas (nem todos os orbitais estão listados): 2s, 3s, 6s, 4p, 3p, 3d, 6p, 1s. 

1.25 Usando os conceitos de blindagem e penetração, explique por que a configuração 1s?2s! para o estado 
fundamental de um átomo de Li é preferida energeticamente em relação a 1s?2p!. 

1.26 Para cada um dos seguintes átomos escreva uma configuração eletrônica do estado fundamental e indique 
que elétrons são do caroço e que elétrons são de valência: (a) Na, (b) F, (c) N, (d) Sc. 

1.27 Desenhe diagramas de nível de energia (veja a Fig. 1.14) para representar as configurações eletrônicas do 
estado fundamental dos átomos do Problema 1.26. 

1.28 Escreva a configuração eletrônica do estado fundamental do boro, e dê um conjunto de números quânticos 
que defina de modo único cada elétron. 

1.29 Escreva (justificando) as configurações eletrônicas do estado fundamental de (a) Li, (b) O, (c) S, (d) Ca, (e) 
Ti, (1) Al. 

1.30 Desenhe diagramas de nível de energia para mostrar as configurações do estado eletrônico fundamental 
apenas dos elétrons de valência de um átomo de (a) F, (b) Al e (c) Mg. 

1.31 A configuração eletrônica do estado fundamental de um elemento do grupo 16 é do tipo [X]ns“np*, em que 
X é um elemento do grupo 18. Como os quatro elétrons exteriores são distribuídos e quais as regras que você 
está usando para fazer essa distribuição? 

1.32 (a) Escreva uma equação que define o processo que se refere ao valor da El, do Sn. Este processo é 
exotérmico ou endotérmico? (b) Para que processo global se refere um valor de (EI, + EL + EL) para o Al? 

1.33 As quatro primeiras energias de ionização de um átomo X são 403, 2633, 3900 e 5080 kJ mol”!. Sugira a que 
grupo da tabela periódica X pertence e justifique a sua resposta. 

1.34 Na Fig. 1.16, identifique as tendências da primeira energia de ionização dos elementos (a) à medida que se 
desce através do grupo 1, (b) à medida que se desce através do grupo 13, (c) ao atravessar a primeira linha 
do bloco d, (d) ao atravessar a linha de elementos do B até o Ne, (e) indo de Xe até Cs, e (f) indo de P até S. 
Justifique cada uma das tendências que você descrever. 

1.35 A Fig. 1.17 mostra os valores da El, para os primeiros 10 elementos. (a) Represente cada ponto com o 
simbolo do elemento apropriado. (b) Dê as razões detalhadas para a tendência observada nos valores. 

1.36 (a) Utilizando os dados da Tabela 1.5, determine um valor de AH para o processo: 

O(g) + 2º — 07 (g) 
(b) Comente sobre a relevância do sinal e da magnitude de sua resposta no item (a) à luz do fato de que 
muitos óxidos metálicos com redes 1ônicas são termodinamicamente estáveis. 
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Fig. 1.17 Gráfico para o Problema 1.35. 





PROBLEMAS DE REVISÃO 


1.37 Como você explicaria o fato de que, embora o potássio esteja localizado depois do argônio na tabela 
periódica, ele tenha uma massa atômica relativa menor? 

1.38 Qual é a evidência de que o princípio de aufbau é apenas aproximadamente verdadeiro? 

1.39 A primeira lista vista ao lado contém símbolos ou frases, cada um ou uma correspondendo a um “parceiro” 
na segunda lista. Encontre os “parceiros”; há apenas uma correspondência para cada par de símbolos ou 
frases. 

1.40 Sugira explicações para os seguintes fatos. 

(a) Valores altos de energia de ionização estão associados aos gases nobres. 

(b) As variações de entalpia associadas ao ganho do primeiro e do segundo elétrons por um átomo de O são 
exotérmicas e endotérmicas, respectivamente. 

(c) Em um átomo de Li em seu estado fundamental, o elétron externo ocupa o orbital 2s em vez do orbital 
2p. 

1.41 Usando os dados do Apêndice 8 construa um gráfico que mostra a tendência na terceira energia de ionização 
dos elementos do Li ao Kr. Compare o gráfico com o mostrado na Fig. 1.16 e explique o que você observa. 

1.42 A convenção de sinal para a afinidade eletrônica pode frequentemente causar confusão nos estudantes. Por 
que nos referimos neste livro a uma “variação de entalpia para o ganho de um elétron” em vez de a uma 
“afinidade eletrônica”? 

1.43 (a) Como a Fig. 1.9 tem que ser modificada para mostrar superfícies de contorno para as funções de onda 2s 
e 3p de uma espécie monoeletrônica? 

(b) “A probabilidade de encontrar o elétron de um átomo de hidrogênio no estado fundamental é um máximo 
quando r = 52,9 pm.” Por que esta afirmativa é compatível com o máximo no valor de R(7) em r = 0? 


Lista 1 Lista 2 
S6 € Sg elétron 
PE eap próton 


isótopo de hidrogênio 

2Ç e BC 

íon de hidrogênio 

elementos do grupo 1 

mesma energia 

partícula negativamente carregada 
elétrons com spins emparelhados 
elétron, próton e nêutron 
elementos do grupo 15 


Cr, Mn, Fe 


pnictogênios ou pnicogenios 
elementos do bloco d 
prótio 


partículas fundamentais 


alótropos 

degenerados 
elementos monotópicos 
metais alcalinos 


isótopos de um elemento 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


1.44 Rutênio, ósmio, ródio, irídio, paládio e platina (Fig. 1.14) são chamados metais do grupo da platina. A 
maioria das reservas desses metais no mundo está em depósitos minerais na Rússia, Canadá e África do Sul. Os 
metais do grupo da platina são importantes como catalisadores para controle da poluição do ar (por exemplo, nos 
conversores catalíticos) e na produção de substâncias orgânicas e imorgânicas, e eles têm aplicações na indústria 
eletrônica. Assim, países como os Estados Unidos dependem da importação desses metais e das suas reciclagens. 
A tabela vista a seguir mostra os dados de importação pelos Estados Unidos em 2008: 


Metal 


Quantidade importada/kg 


Rh Ir Pd Pt 


12 600 2550 120 000 150 000 


1.45 


Faça gráficos de barra para ilustrar esses dados, primeiro usando a massa no eixo vertical e, a seguir, usando 
uma escala logarítmica. Comente as vantagens e desvantagens dos dois gráficos. 

A Fig. 1.18 mostra o espectro de emissão do sódio. Lâmpadas de rua de sódio de baixa pressão mostram a 
emissão desse amarelo brilhante a partir de átomos de sódio excitados por uma descarga elétrica. A Fig. 1.18 
mostra um espectro simples (veja a legenda da figura), mas a base de dados de espectros atômicos do 
Instituto Nacional de Padrões e Tecnologia (NIST) dos Estados Unidos lista 5888 linhas no espectro de 
emissão do sódio. (a) Sugira três razões por que outras linhas não são visíveis na Fig. 1.18. (b) Os 
comprimentos de onda das linhas amarelo na Fig. 1.18 são próximos de 589 nm. A que frequência esses 
comprimentos de onda correspondem? (c) Dê uma explicação geral de como surge uma série de linhas 
espectrais, tais como aquelas na Fig. 1.18. 





Fig. 1.18 O espectro de emissão do sódio. A aparente linha única consiste em duas emissões muito próximas em 589,0 e 589,6 


nm. 


t? A componente radial da Eq. 1.14 depende dos números quânticos n e l, enquanto a componente angular depende de / e m,. As 
componentes devem realmente ser escritas como R, (7) e A; m(0,9). 

t? De modo a enfatizar que 4 é uma função contínua estendemos as superfícies de contorno nas representações dos orbitais ao 
núcleo, mas para orbitais p, isso não é estritamente verdade se estamos considerando =95% da carga eletrônica. 

t A IUPAC recomenda os nomes lantanoide e actinoide preferencialmente a lantanídeo e actinídeo; a terminação “ideo” 
geralmente significa um íon carregado negativamente. Entretanto, os termos lantanídeo e actinídeo ainda são muito usados. 

t? IUPAC: Nomenclature of Inorganic Chemistry (Recommendations 2005), senior eds. N. G. Connelly and T. Damhus, RSC 
Publishing, Cambridge. 

t P.J. Karol, H. Nakahara, B.W. Petley and E. Vogt (2003) Pure Appl. Chem., vol. 75, p. 1601 — “On the claims for the discovery 
of elements 110, 111, 112, 114, 116 and 118°; K. Tatsumi and J. Corish (2010) Pure Appl. Chem., vol. 82, p. 753 — ‘Name and 
symbol of the element with atomic number 112”. 

t O elétron-volt não é uma unidade do SI com um valor de = 1,60218 x 10!º J; para comparar as unidades eV e kJ mol”! é 
necessário multiplicar pelo número de Avogadro. 1 eV = 96,4853 = 96,5 kJ mol™!. 
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2.1 Modelos de ligação: uma introdução 


Nas Seções 2.1-2.3 fazemos um resumo das teorias da ligação de valência (LV) e do orbital molecular (OM) da 
formação de ligações homonucleares e incluímos uma prática para a obtenção de estruturas de Lewis. 


Uma revisão histórica 


Os fundamentos da moderna teoria de ligação química foram descritos em 1916-1920 por G.N. Lewis e I. 
Langmuir, que sugeriram que as espécies 1ônicas eram formadas por transferência de elétrons, enquanto o 
compartilhamento de elétrons era importante nas moléculas covalentes. Em certos casos, foi sugerido que os 
elétrons compartilhados em uma ligação eram fornecidos por um dos dois átomos, mas que, uma vez formada a 
ligação (às vezes chamada de ligação coordenada), ela fica impossível de ser distinguida de uma ligação 
covalente “normal”. 


Em uma espécie covalente, os elétrons são compartilhados entre os átomos. Em uma espécie iônica, um ou mais elétrons são transferidos entre os átomos formando íons. 


Os modernos conceitos da estrutura atômica, conforme vimos, estão baseados em grande parte nas aplicações 
da mecânica ondulatória aos sistemas atômicos. Os modernos conceitos de estrutura molecular estão baseados na 
aplicação da mecânica ondulatória às moléculas; esses estudos oferecem respostas para como e por que os átomos 
se combinam. A equação de Schrödinger pode ser escrita para descrever o comportamento dos elétrons nas 
moléculas, mas pode ser resolvida apenas de modo aproximado. Dois métodos para se fazer isso são a abordagem 
da ligação de valência, desenvolvida por Heitler e Pauling, e a abordagem do orbital molecular associada a Hund e 
Mulliken: 


e A teoria da ligação de valência (LV, sigla em inglês VB) trata da formação de uma molécula como resultante da 
união de átomos completos que, quando interagem, retêm essencialmente o seu caráter original. 

e A teoria do orbital molecular (OM, sigla em inglês MO) atribui elétrons a orbitais moleculares formados pela 
sobreposição (interação) de orbitais atômicos. 


Embora seja necessária a familiaridade com os conceitos de LV e OM, é frequente o caso em que uma 
determinada situação seja abordada de maneira mais conveniente pelo uso de um ou outro desses modelos. 
Iniciamos com a abordagem conceitualmente simples de Lewis para representar a ligação em moléculas 
covalentes. 


Estruturas de Lewis 


Lewis apresentou um método simples, porém útil, de descrever o arranjo dos elétrons de valência nas moléculas. 
A abordagem utiliza pontos (ou pontos e cruzes) para representar o número de elétrons de valência, e os núcleos 
são indicados por símbolos elementos apropriados. Uma premissa básica da teoria é que os elétrons de uma 
molécula devem estar emparelhados; a presença de um único elétron (impar) indica que a espécie é um radical. 

O diagrama 2.1 apresenta a estrutura de Lewis para a H2O com as ligações O-H representadas por pares de 
pontos (elétrons); uma representação alternativa é dada na estrutura 2.2, em que cada linha significa um par de 
elétrons, isto é, uma ligação covalente simples. Os pares de elétrons de valência que não estão envolvidos na 
ligação são pares isolados. 


H H 


: 
„0. H + C) H 


“E ii 


(2.1) (2.2) 


A estrutura de Lewis para o N, mostra que a ligação N-N é composta de três pares de elétrons e se trata de 
uma ligação tripla (estruturas 2.3 e 2.4). Cada átomo de N tem um par isolado de elétrons. As estruturas de Lewis 
2.5 e 2.6 para o O; indicam a presença de uma ligação dupla, com cada átomo de O tendo dois pares isolados de 
elétrons. 


NEN “NEN: 
(2.3) (2.4) 
oio’ '0=o0" 
(2.5) (2.6) 


As estruturas de Lewis dão a conectividade de um átomo em uma molécula, a ordem de ligação e o número de 
pares 1solados, e tudo 1sso pode ser usado para se deduzirem estruturas utilizando o modelo da repulsão dos pares 
de elétrons da camada de valência (veja a Seção 2.8). 


2.2 Moléculas diatômicas homonucleares: a teoria da ligação de valência (LV) 


Usos do termohomonuclear 


A palavra homonuclear é empregada de duas maneiras: 


e Uma ligação covalente homonuclear é aquela formada entre dois átomos do mesmo elemento, por exemplo, a 
ligação H-H no H», a ligação O=O no O», e a ligação O-O no H20, (Fig. 2.1). 

e O Uma molécula homonuclear contém um tipo de elemento. As moléculas diatômicas homonucleares incluem 
o H5, N: e F>, as triatômicas homonucleares incluem o Os (ozônio) e exemplos de moléculas homonucleares 
maiores são o P4, Ss (Fig. 2.2) e o Ceo. 





E. Fig. 2.1 A estrutura do peróxido de hidrogênio, H,O0»; os átomos de O são mostrados em vermelho. 
o 


Distância de ligação covalente, raio covalente e raio de van der Waals 


São necessárias três definições importantes antes de discutirmos ligação covalente. 


O comprimento de uma ligação covalente (distância de ligação), d, é a separação internuclear e pode ser 
determinada experimentalmente por espectroscopia de micro-ondas ou métodos de difração (veja o Capítulo 3). E 


conveniente definir o raio covalente, rcov, de um átomo: para um átomo de X, rcov é metade da distância da ligação 
covalente de uma ligação simples homonuclear X-X. Dessa forma, rov(S) pode ser determinado a partir da 
estrutura em estado sólido do Sg (Fig. 2.2) determinada por métodos de difração de raios X ou, melhor ainda, pela 
média dos valores das distâncias de ligação de ligações simples S-S encontradas para todos os alótropos do 
enxofre. 





(a) (b) 


e: Fig. 2.2 As estruturas das moléculas homonucleares (a) P4 e (b) Sg. 


Para um átomo de X, o valor do raio covalente de ligação simples, rcov, é a metade da separação internuclear em uma ligação simples homonuclear XX. 


As formas q e B do enxofre (enxofre ortorrômbico e enxofre monoclínico, respectivamente) cristalizam-se com 
moléculas de Sg empilhadas em um arranjo regular. O empacotamento na forma a (Fig. 2.3, massa específica = 
2,07 g cm”) é mais eficiente do que na forma B (massa específica = 1,94 g cm). As forças de van der Waals 
atuam entre as moléculas, e a metade da distância da maior aproximação de dois átomos de enxofre pertencentes a 
anéis de Ss diferentes é definida como o raio de van der Waals, ry, do enxofre. A fraqueza da ligação é evidenciada 
pelo fato do Sg evaporar, retendo a estrutura anelar, sem absorver muita energia. O raio de van der Waals de um 
elemento é necessariamente maior do que seu raio covalente, por exemplo, ry € ro para o S são 185 e 103 pm, 
respectivamente. As forças de van der Waals compreendem forças de dispersão e interações dipolo-dipolo; as 
forças de dispersão são discutidas na parte final da Seção 6.13 e os momentos de dipolo, na Seção 2.6. Como as 
forças de van der Waals atuam entre moléculas, elas são cruciais para o controle da maneira segundo a qual as 
moléculas se agrupam no estado sólido. Os valores de r, € r.ov estão listados no Apêndice 6. 





>. Fig. 2.3 O empacotamento dos anéis Sg no alótropo a do enxofre. A caixa em preto define a célula unitária (veja a Seção 
q ~ 6.2). [Dados: S. J. Rettig et al. (1987) Acta Crystallogr., Sect. C, Vol. 43, p. 2260.] 


0 raio de van der Waals, ry, de um átomo de X é a metade da distância da maior aproximação de dois átomos não ligados de X. 


O modelo da ligação de valência (LV) da ligação no H2 


A teoria da ligação de valência considera as interações entre átomos separados à medida que eles se juntam na 
formação de moléculas. Começamos considerando a formação do H, a partir de dois átomos de H, cujos núcleos 
são identificados como HA e Hg, e cujos elétrons são 1 e 2, respectivamente. Quando os átomos estão tão afastados 


a ponto de não haver nenhuma interação entre eles, o elétron 1 é exclusivamente associado ao Ha, enquanto o 
elétron 2 reside com o núcleo Hg. Seja esse estado descrito por uma função de onda 1. 

Quando os átomos de H estão próximos, não podemos dizer qual elétron está associado a qual núcleo, pois, 
embora eles tenham sido identificados, os dois núcleos na realidade são indistinguíveis, assim como os dois 
elétrons. Dessa maneira, o elétron 2 poderia estar com Ha e o elétron 1, com Hp. Vamos descrever isso pela função 
de onda y⁄. 

A Eq. 2.1 dá uma descrição global da molécula de H, ligada covalentemente; ycovatente € uma combinação 
linear das funções de onda y e w. A equação contém um fator de normalização, N (veja o Boxe 1.3). No caso 
geral, em que: 
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Outra combinação linear de yı e yn pode ser escrita conforme mostra a Eq. 2.2. 
Wo =ñ [ Wi La ] Ad] 


Em termos dos spins dos elétrons 1 e 2, w+ corresponde ao emparelhamento de spins, e w_ corresponde a spins 
paralelos (spins não emparelhados). Os cálculos das energias associadas a esses estados como uma função da 
separação internuclear de Ha e Hg mostram que, enquanto w_ representa um estado repulsivo (alta energia), a 
curva de energia para w+ atinge um valor mínimo quando a separação internuclear, d, é 87 pm e isso corresponde a 
uma energia de dissociação de ligação H-H, AU, de 303 kJ molt. Embora esses valores sejam próximos o 
suficiente dos valores experimentais de d = 74 pm AU = 458 kJ mol"! para sugerirem que o modelo tenha alguma 
validade, eles estão distantes deles o suficiente para indicar que a expressão para w+ precisa de refinamento. 


Os valores da energia de dissociação de ligação (AU) e da entalpia de dissociação de ligação (AH) para o H; são definidos para o processo: 


H>(9) — 2H(9) 


A Eq. 2.1 pode ser melhorada através de: 


e admitindo o fato de que cada elétron blinda o outro da influência do núcleo até certo ponto; 
e O levando em conta a possibilidade de que ambos os elétrons 1 e 2 podem estar associados ou a HA ou Hs, isto 


é, admitindo-se a transferência de um dos elétrons de um dos centros nucelares para o outro formando um par 
de íons Ha Hg ou Ha Hp. 


A última modificação é considerada escrevendo-se duas funções de onda adicionais, w e w4 (uma para cada forma 
iônica), e, assim, a Eq. 2.1 pode ser reescrita na forma da Eq. 2.3. O coeficiente c indica as contribuições relativas 
feitas pelos dois conjuntos de funções de onda. Para uma molécula diatôómica homonuclear, como o H5, as 
situações descritas por yı € yn são igualmente prováveis, assim como as descritas por y3 € y4. 


Do = Ny + 5) + clay + ya) (2.3) 


Como as funções de onda wı e y2 surgem de uma interação internuclear envolvendo o compartilhamento de 
elétrons entre os núcleos, e y3 e w4 surgem da transferência de elétrons, podemos simplificar a Eq. 2.3 em 2.4, na 
qual a função de onda global, ymolécula, é composta de termos covalente e iônico. 


FI É i 1 a E. k: 
q! i — i 1 als i Hha- HEF 
molecula — N Woovalente EX Y Baisa (2.4) 


Com base nesse modelo do H3, os cálculos com c = 0,25 dão valores de 75 pm para d(H-H) e 398 kJ mol"! para a 
energia de dissociação de ligação. A modificação da Eq. 2.4 ainda leva a um valor de AU muito próximo do valor 
experimental, mas os detalhes do procedimento estão além do escopo do presente livro. 

Agora, consideremos a significância física das Eqs. 2.3 e 2.4. As funções de onda yı e yn representam as 
estruturas mostradas em 2.7 e 2.8, enquanto y3 e w4 representam as formas iônicas 2.9 e 2.10. A notação HA(1) 
significa “núcleo Há com o elétron (1)”, e assim por diante. 


Ha(DHp(2) Ha(2)Hp11) HaciH2] Hg’ Ha* [Ho(1(2)] 
$ 4 4 R R 


(2.7) (2.8) (2.9) (2.10) 


O di-hidrogênio é descrito como um híbrido de ressonância dessas estruturas canônicas, ou de ressonância, 
contribuintes. No caso do H2, um exemplo de uma molécula diatômica homonuclear que é necessariamente 
simétrica, simplificamos a imagem em 2.11. Cada uma das estruturas 2.11a, 2.11b e 2.11c é uma estrutura de 
ressonância e as setas de ponta dupla indicam a ressonância entre elas. As contribuições feitas por 2.11b e 2.11c 
são iguais. O termo “híbrido de ressonância” é algo infeliz, mas está estabelecido de maneira firme demais para 
ser erradicado. 


H — H Bi j H* H E e H7 H’ 


(2.11a) (2.11b) (2.11c) 


A ligação em uma molécula é descrita em termos das estruturas de ressonância contribuintes. A ressonância entre essas estruturas contribuintes resulta em uma estabilização de 
ressonância. À relação entre as estruturas de ressonância é indicada pelo uso de uma seta de ponta dupla. 


Um ponto crucial a respeito de estruturas de ressonância é que elas não existem como espécies separadas. Em 
vez disso, elas indicam esquemas de ligações, cuja combinação dá uma descrição da molécula globalmente. No 
caso do H», a contribuição feita pela estrutura de ressonância 2.11a é significativamente maior do que a de 2.11b 
ou 2.11c. 


Observe que 2.11a descreve a ligação no Hz em termos de uma ligação covalente localizada de 2 centros e 2 
elétrons, 2c-2e. Uma estrutura de ressonância particular sempre indicará um esquema de ligação localizada, 
embora a combinação de diversas estruturas de ressonância possa resultar na descrição da ligação, na espécie 
como um todo, como estando deslocalizada (veja a Seção 5.3). 


O modelo da ligação de valência (LV) aplicado a F2, O2 e N2 


Considere a formação do F,. A configuração eletrônica do F no estado fundamental é [He]2s“2p”, e a presença do 
único elétron desemparelhado indica a formação de uma ligação simples F-F. Podemos escrever as estruturas de 
ressonância 2.12 para descrever a ligação no F2, com a expectativa de que a contribuição covalente vá predominar. 


FF + PFE + F FP 
(2.12) 


A formação do O, envolve a combinação de dois átomos de O com as configurações eletrônicas 1s?°2s?°2p* no 
estado fundamental. Cada átomo de O tem dois elétrons desemparelhados e, assim, a teoria LV prevê a formação 
de uma ligação dupla O=0. Como a teoria LV funciona com o pressuposto de que os elétrons estão emparelhados 
onde for possível, o modelo prevê que o O, é diamagnético. Uma das falhas notáveis da teoria LV é sua 
incapacidade de prever o paramagnetismo observado do O,. Conforme veremos, a teoria do orbital molecular é 
inteiramente consistente com o fato do O, ser um birradical. Quando dois átomos de N ([He]2s?2p°) se combinam 
dando N5», resulta uma tripla ligação N=N. Das estruturas de ressonância possíveis, a forma predominante é 
covalente e isso dá uma imagem satisfatória para a ligação no N2. 


Em uma espécie diamagnética, todos os elétrons estão com spins emparelhados; uma substância diamagnética é repelida por um campo magnético. Uma espécie paramagnética 
contém um ou mais elétrons desemparelhados; uma substância paramagnética é atraída por um campo magnético. 





1. Segundo a teoria LV, a função de onda que descreve a região ligante entre dois átomos de H no H, pode ser escrita na 
forma: 


molécula = N | Weovalente + (E x Winia] 
Explique o significado desta equação, incluindo a razão pela qual o fator N é incluído. 


2. É incorreto desenhar um símbolo de equilíbrio entre duas estruturas de ressonância. A notação correta é uma seta de ponta 
dupla. Explique por que a distinção entre essas notações é tão importante. 


3. Embora o O; seja paramagnético, a teoria LV resulta em uma previsão de que ele é diamagnético. Explique por que isso 
acontece. 


2.3 Moléculas diatômicas homonucleares: a teoria do orbital molecular (0M) 


Uma visão geral do modelo OM 


Na teoria do orbital molecular (OM), começamos colocando os núcleos de uma dada molécula em suas posições 
de equilíbrio e, em seguida, calculamos os orbitais moleculares (isto é, regiões do espaço distribuídas pela 
molécula inteira) que um único elétron poderia ocupar. Cada OM surge das interações entre os orbitais dos centros 
atômicos da molécula, e tais interações são: 


e permitidas, se as simetrias dos orbitais atômicos forem compatíveis umas com as outras; 
e eficientes, se a região de sobreposição entre os dois orbitais atômicos for significativa; 
e eficientes, se os orbitais atômicos forem relativamente próximos em energia. 


Uma regra básica importante da teoria OM é que o número de OM que pode ser formado deve ser igual ao número 
de orbitais atômicos dos átomos constituintes. 

Cada OM tem uma energia associada e, para determinar o estado eletrônico fundamental de uma molécula, os 
elétrons disponíveis são alocados, de acordo com o princípio de aufbau, nos OM, começando por aquele com a 
energia mais baixa. A soma das energias individuais dos elétrons nos orbitais (após correção para interações 
elétron-elétron) dá a energia total da molécula. 


A teoria do orbital molecular aplicada à ligação no Hz 


Uma descrição aproximada dos OM no H, pode ser obtida considerando-os como combinações lineares de 
orbitais atômicos (CLOA). Cada um dos átomos de H tem um orbital atômico 1s; sejam as duas funções de onda 
associadas y e y2. Na Seção 1.6, fizemos menção à importância dos sinais das funções de onda com respeito à 
sua sobreposição durante a formação das ligações. O sinal da função de onda associada ao orbital atômico 1s pode 
ser ou + ou —. Assim como as ondas transversais interferem de uma maneira construtiva (em fase) ou destrutiva 
(fora de fase), assim também o fazem os orbitais. Matematicamente, representamos as combinações possíveis dos 
dois orbitais atômicos 1s pelas Equações 2.5 e 2.6, onde N e N* são os fatores de normalização. Enquanto wom é 
uma interação em fase (ligante), Wom é uma interação fora de fase (antiligante). 


E — ] — r C1 J | | 
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WON fora de fase ) OM N [i — t >] (2.6) 


Os valores de N e N* são determinados usando as Eqs. 2.7 e 2.8, em que S é a integral de sobreposição. Trata-se 
de uma medida da extensão até onde coincidem as regiões do espaço descritas pelas duas funções de onda yı e yn. 
Embora tenhamos mencionado anteriormente que a interação entre os orbitais é eficiente se a região de 
sobreposição entre os dois orbitais atômicos for significativa, o valor numérico de S ainda é muito menor do que a 
unidade, e frequentemente ignorado, dando os resultados aproximados apresentados nas Eqs. 2.7 e 2.8. 


a ] 
N =". 8 — (2.8) 


A interação entre os orbitais atômicos Is do H na formação do H, pode ser representada pelo diagrama de níveis 
de energia da Fig. 2.4. O OM ligante, wom, é estabilizado em relação aos orbitais atômicos 1s, enquanto o OM 
antiligante, y*om, é desestabilizado.' Cada átomo de H contribui com um elétron e, pelo princípio de aufbau, os 
dois elétrons ocupam dois OM na molécula do H% o de mais baixa energia; além disso, estão com os spins 
emparelhados (Fig. 2.4). É importante lembrar que na teoria OM construímos o diagrama de interação entre os 
orbitais primeiro e, então, colocamos os elétrons de acordo com o princípio de aufbau. 
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Fig. 2.4 Um diagrama de interação entre os orbitais para a formação do H, a partir de dois átomos de hidrogênio. Pelo princípio 
de aufbau, os dois elétrons ocupam o orbital molecular de menor energia (ligante). 


Os OM ligante e antiligante no H, recebem símbolos de simetria o e o* (“sigma” e “sigma asterisco”) ou, de 
forma mais completa, og(ls) e o*(1s) para indicar seus orbitais atômicos originais e a paridade dos OM (veja o 
Boxe 2.1). Para definir esses simbolos, considere as representações gráficas dos dois OM. A Fig. 2.5a mostra que 
quando os orbitais atômicos 1s interagem em fase, as duas funções de onda reforçam-se entre si, principalmente na 
região do espaço entre os núcleos. Os dois elétrons que ocupam esse OM serão encontrados predominantemente 
entre os dois núcleos, e o aumento da densidade eletrônica reduz a repulsão internuclear. A Fig. 2.5b ilustra que a 
interação fora de fase resulta em um plano nodal entre os dois núcleos de H. Se o orbital antiligante tivesse de ser 
ocupado, haveria uma probabilidade zero de se encontrarem os elétrons em qualquer ponto no plano nodal. Essa 
deficiência de densidade eletrônica eleva a repulsão internuclear e, como resultado, desestabiliza o OM. 


Agora, vamos voltar aos símbolos o e c*. Um OM tem simetria o se for simétrico com respeito a uma linha 
que liga os dois núcleos; isto é, se você gira o orbital em torno do eixo internuclear (o eixo que liga os dois centros 
nucleares marcados nas Figs. 2.5a e 2.5b), não há nenhuma mudança de fase. Um orbital o* deve mostrar duas 
propriedades: 


e o símbolo o significa que a rotação do orbital em torno do eixo internuclear não gera nenhuma mudança de fase, 
e 

e o símbolo * significa a existência de um plano nodal entre os núcleos, e esse plano é ortogonal em relação ao 
eixo internuclear. 


A configuração eletrônica do estado fundamental do H, pode ser escrita usando a notação os(1s)”, indicando que 
os dois elétrons ocupam o OM o(s). 

O diagrama de interação entre os orbitais apresentado na Fig. 2.4 pode ser utilizado para prever diversas 
propriedades da molécula do H2. Em primeiro lugar, os elétrons estão emparelhados e, assim, esperamos que o H2 
seja diamagnético conforme observado experimentalmente. Em segundo lugar, uma ordem de ligação formal pode 
ser encontrada usando-se a Eq. 2.9; para o H5, ela dá uma ordem de ligação de 1. 


Ordem de ligação =+ [(Número de elétrons ligantes) 


— (Número de elétrons antiligantes)) (2.9) 


Não podemos medir a ordem de ligação experimentalmente, mas podemos fazer algumas correlações úteis entre 
ordem de ligação e as distâncias de ligação experimentalmente mensuráveis e as energias ou entalpias de 
dissociação de ligação. Ao longo de uma série de espécies relacionadas por ganho (redução) ou perda (oxidação) 
eletrônica, a inspeção do diagrama de OM correspondente mostra como a ordem de ligação pode variar (supondo- 
se que não haja nenhuma variação notável dos níveis de energia dos orbitais). Por exemplo, a oxidação do H, em 
[H,]" (mudança causada pela ação de uma descarga elétrica no H a baixas pressões) pode ser considerada em 
termos da remoção de um elétron do OM ligante mostrado na Fig. 2.4. Desse modo, a ordem de ligação do [H5]" 
(Eq. 2.9) é 0,5, e nós esperaríamos que a ligação H-H fosse mais fraca no H2. Experimentalmente, a energia de 
dissociação de ligação, AU, para o H, é 458 kJ mol! e para o [H5]' é 269 kJ mol. Podem ser feitas correlações 
semelhantes entre ordem de ligação e comprimento de ligação: quanto menor a ordem de ligação, maior a 
separação internuclear; os comprimentos de ligação experimentalmente determinados do H, e [H,]' são 74 e 105 
pm. Embora tais correlações sejam úteis, elas devem ser tratadas com cautela” e utilizadas exclusivamente em 
séries de espécies estreitamente relacionadas. 


A ligação no Hez, Liz e Be2 


A teoria do orbital molecular pode ser aplicada a qualquer molécula diatômica homonuclear, mas, à medida que 
mais orbitais atômicos de valência se tornam disponíveis, o diagrama de OM fica mais complexo. Os tratamentos 
da ligação no Hez, L1 e Be, são semelhantes àquele para o H2. Na prática, o He não forma He,, e a construção de 
um diagrama de OM para o He, é um exercício útil, pois racionaliza essa observação. A Fig. 2.6a mostra que, 
quando os dois orbitais atômicos Is de dois átomos de He interagem, são formados OM o e o* assim como no Hb. 
No entanto, cada átomo de He contribui com dois elétrons, significando que, no Hez, tanto os OM ligantes quanto 
os antiligantes ficam totalmente ocupados. A ordem de ligação (Eq. 2.9) é zero e, desse modo, o diagrama OM do 
He, é consistente com sua não existência. Usando a mesma notação do H», a configuração eletrônica no estado 
fundamental do Hez é oe(1s} ou* (15%. 





Vamos considerar a simetria no Capítulo 3, mas, neste ponto, é útil considerar os símbolos que comumente são empregados para descrever a paridade de um orbital molecular. Uma 
molécula diatômica homonuclear (por exemplo, H2, Ch) possui um centro de inversão (centro de simetria), e a paridade de um OM descreve a maneira segundo a qual o orbital se 
comporta com respeito ao centro de inversão. 

Em primeiro lugar, determinamos o centro de inversão da molécula; este é o ponto através do qual podemos desenhar um número infinito de retas de tal modo que cada linha 
passe por um par de pontos semelhantes, um de cada lado do centro de simetria e a iguais distâncias do mesmo. 


O ponto À é 
relacionado com 

A pela passagem 
através do ceniro 

de inversão, De modo 
semelhante, B é 
relacionado com B. 





Agora, enunciamos a questão: “A função de onda tem o mesmo sinal à mesma distância, mas em direções opostas, do centro de simetria? 

Se a resposta for “sim”, então, o orbital é representado com um g (da palavra gerade, “par” em alemão). Se a resposta for “não”, então, o orbital é representado com um u (da palavra 
ungerade, “ímpar” em alemão). Por exemplo, o OM ligante o no H: (Fig. 2.5a) é representado como 05, enquanto o OM antiligante (Fig. 2.5b) é ou*. 

Os subscritos de paridade aplicam-se exclusivamente aos OM em moléculas que possuem um centro de inversão (moléculas centrossimétricas), como, por exemplo, as moléculas 
homonucleares Xz, octaédricas EX6 e quadradas planas EX4. Por exemplo, as moléculas heteronucleares XY, ou tetraédricas EX, não possuem um centro de inversão e são denominadas 


espécies não centrossimétricas. 





Veja a Fig. 2.7 que pode ser aplicada aos OM da molécula diatômica homonuclear 05. 
1. Por que um OM o formado pela sobreposição de dois orbitais 2p; (Fig. 2.7a) tem o símbolo og? 
2. Porque um OM p formado pela sobreposição de dois orbitais 2px (Fig. 2.7c) tem o símbolo zu? 


3. Os OM antiligantes apresentados no lado direito das Figs. 2.7b e 2.7d têm os símbolos ou* e 719*, respectivamente. Explique a diferença dos subscritos de paridade. 
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Fig. 2.5 Representações esquemáticas de (a) orbitais moleculares ligantes (øg) e (b) antiligantes na molécula do Hs(o1). Os 
núcleos do H são representados pelos pontos pretos. Os lóbulos vermelhos dos orbitais poderiam, de modo igual, ser marcados 
com um sinal +, e os lóbulos azuis, com um sinal — (ou vice-versa) para indicar o sinal da função de onda. (c) Representações 
mais realistas dos orbitais moleculares do H2, gerados por computador usando o Spartan °04, OWavefunction Inc. 2003. 


A configuração eletrônica no estado fundamental do Li (Z = 3) é 1s?2s! e, quando dois átomos de Li se 
combinam, ocorre sobreposição eficiente entre os orbitais atômicos 1s e entre os orbitais atômicos 2s. Em primeira 
aproximação, podemos ignorar a sobreposição 1s—2s, pois as energias dos orbitais 1s e 2s são bem diferentes. Um 
diagrama aproximado de interação entre orbitais para a formação do Liz é dado na Fig. 2.6b. Cada átomo de Li 
fornece três elétrons, e os seis elétrons do Li ocupam os OM de energia mais baixa dando uma configuração 
eletrônica no estado fundamental de oge(1s) ou* (1s) oe(2s}. Efetivamente, poderíamos ignorar a interação entre os 
orbitais atômicos 1s do caroço, pois a ligação líquida é determinada pela interação entre os orbitais atômicos de 
valência, e um estado eletrônico fundamental mais simples, porém informativo, é og(2s}. A Fig. 2.6b também 


prevê que o Li, é diamagnético, em acordo com os dados experimentais. Pela aplicação da Eq. 2.9, vemos que a 
teoria OM dá uma ordem de ligação de um para o Lm. Observe que a terminologia “orbitais do caroço e de 
valência” é equivalente aquela para “elétrons do caroço e de valência” (veja a Seção 1.9). 
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Fig. 2.6 Diagramas de interação entre os orbitais para a formação de (a) He, a partir de dois átomos de He e (b) Li, a partir de 
dois átomos de Li. 


Como o Li, o Be tem orbitais atômicos 1s e 2s disponíveis para ligação; esses orbitais atômicos constituem a 
base de orbitais. Um diagrama de interação entre os orbitais semelhantes ao do Li, (Fig. 2.6b) é apropriado. A 
diferença entre o Li e o Be, é que o Be, tem dois elétrons a mais do que o Li; e eles ocupam o OM c*(2s). Assim, 
a ordem de ligação prevista para o Be, é zero. Na prática, essa previsão é essencialmente cumprida, embora exista 
evidência para uma espécie de B2 extremamente instável com comprimento de ligação de 245 pm e energia de 
ligação de 10 kJ mol. 


Uma base de orbitais é composta dos orbitais que estão disponíveis para interações entre orbitais. 


No Li, e no Bez, é desnecessário incluir os orbitais atômicos (1s) do caroço para se obter uma imagem útil de 
ligação. Isso é verdade de modo mais geral, e em todo este livro, os tratamentos OM da ligação estão focados 
unicamente em interações entre os orbitais de valência dos átomos de interesse. 


A ligação no F2 e Oz 


A camada de valência de um átomo de F contém orbitais atômicos 2s e 2p, e a formação de uma molécula de F, 
envolve interações entre os orbitais 2s—2s e 2p-2p. Antes de poder construir um diagrama de OM para a formação 
do F2, temos que considerar quais tipos de interações são possíveis entre os orbitais atômicos p. 

Por convenção, cada orbital atômico p está direcionado ao longo dos três eixos cartestanos (Fig. 1.10), e, ao 
considerar a formação de uma molécula diatômica X2, é conveniente fixar as posições dos núcleos X em um dos 
eixos. No diagrama 2.13, os núcleos são colocados no eixo z, mas essa escolha do eixo é arbitrária. A definição 
dessas posições também define as orientações relativas dos dois conjuntos de orbitais p (Fig. 2.7). 








+ +— 
(2.13) 


As Figs. 2.7a e 2.7b mostram as combinações em fase e fora de fase de dois orbitais atômicos 2p.. Em termos 
da região entre os núcleos, a interação p.—p. não é distinta daquela de dois orbitais atômicos s (Fig. 2.5) e as 
simetrias dos OM resultantes são consistentes com os simbolos og e ou*. Dessa forma, a interação direta de dois 
orbitais atômicos p (isto é, quando os orbitais ficam ao longo de um eixo comum) leva o OM os(2p) e cu*(2p). Os 
orbitais p, dos dois átomos X podem sobrepor-se somente de modo lateral, uma interação que tem uma integral de 
sobreposição menor que a sobreposição direta dos orbitais atômicos p.. As combinações em fase e fora de fase de 
dois orbitais atômicos 2p, são ilustradas nas Figs. 2.7c e 2.7d. O OM ligante é chamado de orbital 7 (“orbital pi”) 


e o antiligante é um orbital 7* (“orbital pi asterisco”). Observe a posição dos planos nodais em cada OM. Um 
orbital molecular p é assimétrico com respeito à rotação em torno do eixo internuclear, isto é, se você girar o 
orbital em torno do eixo internuclear (o eixo z na Fig. 2.7), ocorre uma mudança de fase. Um orbital xp* tem que 
exibir duas propriedades: 


e o símbolo p significa que a rotação do orbital em torno do eixo internuclear gera uma mudança de fase, e 
e o símbolo * significa que tem que existir um plano nodal entre os núcleos. 


A paridade (veja o Boxe 2.1) de um orbital x é u, e a de um orbital m* é g. Esses simbolos são o inverso daqueles 
para os orbitais o e o*, respectivamente (Fig. 2.7). A sobreposição entredois orbitais atômicos p, gera um OM que 
tem as mesmas propriedades de simetria que aquela obtida da combinação dos dois orbitais atômicos py, mas o 
OM zup,) se localiza em um plano perpendicular ao do OM mu(px). Os OM têm a mesma energia: eles são 
degenerados. Os OM 7g*(p,) e mg*(px) estão relacionados de forma semelhante. 
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Fig. 2.7 A sobreposição de dois orbitais atômicos 2p para os quais são definidos os núcleos atômicos como estando no eixo z: 
(a) a sobreposição direta ao longo do eixo z gera um OM øeg(2p-) (ligante); (b) a formação do OM a*(2p.) (antiligante); (c) a 
sobreposição lateral de dois orbitais atômicos 2p, dá um OM zu(2p,) (ligante); (d) a formação do OM ps*(2p,) (antiligante). Os 
núcleos atômicos estão marcados em preto e os planos nodais, em cinza. Os diagramas do lado direito são representações mais 
realistas dos OM e foram gerados por computador usando o Spartan "04, OWavefunction Inc. 2003. 


Agora voltemos à formação do F2. Os orbitais de valência do F são 2s e 2p, e a Fig. 2.8 mostra um diagrama 
geral de interação entre os orbitais para a sobreposição desses orbitais. Podemos supor, em primeira aproximação, 
que a separação de energia dos orbitais atômicos 2s e 2p do flúor (a separação s—p) seja suficientemente grande 
para que ocorram apenas interações entre os orbitais 2s—2s e 2p-2p. Observe que a estabilização dos OM mu4(2p,) e 
m(2p,) relativamente aos orbitais atômicos 2p é menor do que a do OM øg(2p-), consistente com as efici ências 
relativas da sobreposição dos orbitais discutida anterior mente. No F, há 14 elétrons para serem acomodados e, em 
conformidade com o princípio de aufbau, isso dá uma configuração eletrônica no estado fundamental de 
Og(2SY Ou* (25¥ 0027) mu(2p)m(2p;)m(2p;)me*(2py). O esquema OM para o F, é consistente com seu 


diamagnetismo observado. A ordem de ligação prevista é 1, em acordo com o resultado do tratamento LV (veja a 
Seção 2.2). 

A Fig. 2.8 também pode ser utilizada para descrever a ligação no O,. Cada átomo de O tem seis elétrons de 
valência (2s°2pł) e o total de 12 elétrons no O, dá um estado eletrônico fundamental de ce(2s) ou” 
(Os 2032p)mu(2p)mu(2p;)nº*(2px) 'me*(2p,)'. Isso resulta em um dos triunfos da teoria OM em seus primórdios: 
o modelo prevê corretamente que o O, possui dois elétrons desemparelhados e é paramagnético. A partir da Eq. 
2.9, obtém-se que a ordem de ligação no O2 é 2. 


O que acontece quando a separação s-p é pequena? 


Uma comparação dos dados teóricos com os experimentais para o F e o O, indica que as aproximações que 
fizemos anteriormente são apropriadas. No entanto, este não é o caso, se a diferença de energia s-p for 
relativamente pequena. Indo do Li para o F, a carga nuclear efetiva experimentada por um elétron em um orbital 
atômico 2s ou 2p aumenta e a energia do orbital cai. Isto é mostrado na Fig. 2.9; a tendência é não linear e a 
separação s-p aumenta de maneira significativa do B para o F. A separação s—p relativamente pequena observada 
para B e C significa que a aproximação feita ao construir o diagrama de interação entre os orbitais, na Fig. 2.8, não 
é mais valida quando construímos diagramas semelhantes para a formação do B, e C2. Neste ponto, pode ocorrer 
mistura de orbitais! entre orbitais de simetria e energia semelhantes, com o resultado de que o ordenamento dos 
OM no B», C, e N: difere daquele no F e O2. A Fig. 2.10 compara os níveis de energia dos OM e as configurações 
eletrônicas no estado fundamental das diatômicas X, para X = B, C, N, O e F. Observe o assim chamado 
cruzamento o—r que ocorre entre o N, e Os. 
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Fig. 2.8 Um diagrama geral de interação entre os orbitais para a formação de X, em que os orbitais de valência do átomo de X 
são 2s e 2p. Na construção desse diagrama, supomos que a separação s—p seja suficientemente grande para que não ocorra 
qualquer mistura de orbitais. Os núcleos de X localizam-se no eixo z. 
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Fig. 2.9 Ao longo do período que vai do Li até o F, as energias dos orbitais atômicos 2s e 2p diminuem devido ao aumento da 
carga nuclear efetiva. 


Como a abordagem OM é um modelo teórico, qual é a evidência experimental para esse cruzamento o—7? As 
configurações eletrônicas reais das moléculas são quase sempre determinadas espectroscopicamente, em particular 
por espectroscopia de fotoeleétrons, uma técnica na qual os elétrons em diferentes orbitais são distinguidos por suas 
energias de ionização (veja a Seção 4.11). Dados experimentais dão suporte aos ordenamentos dos orbitais 
mostrados na Fig. 2.10. A Tabela 2.1 lista distâncias experimentais de ligações e entalpias de dissociação de 
ligações para as moléculas diatômicas do segundo período, incluindo o Lip e o Bez, além de dar suas ordens de 
ligação calculadas com a teoria OM. Como as cargas nucleares variam ao longo das séries, não devemos esperar 
que todas as ligações de ordem 1 tenham a mesma entalpia de dissociação de ligações. No entanto, a relação geral 
entre a ordem de ligação, a entalpia de dissociação e a distância é inconfundível. A Tabela 2.1 também mostra se 
uma dada molécula é diamagnética ou paramagnética. Já vimos que a teoria OM prevê corretamente (assim como 
a teoria LV) que o Li, é diamagnético. De modo semelhante, os modelos OM e LV são consistentes com o 
diamagnetismo do C,, N> e F2. O paramagnetismo do O, é previsto pela teoria OM conforme já vimos, e esse 
resultado independe do fato do cruzamento do os(2p) e mu(2p) ocorrer ou não (Fig. 2.10). No entanto, o modelo 
OM só é consistente com o B2 ser paramagnético se o nível m(2p) estiver em uma energia inferior ao os(2p): 
considere na Fig. 2.10 o que aconteceria se as energias relativas do orbital do ou(2p) e mu(2p) fossem invertidas. 
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Fig. 2.10 Mudanças dos níveis de energia dos OM e das configurações eletrônicas no estado fundamental de moléculas 
diatômicas homonucleares envolvendo elementos do bloco p da primeira fileira. 


Tabela 2.1 Dados experimentais e ordens de ligação para moléculas diatômicas homonucleares X,, onde X é um átomo no 
período que vai do Li até o F 


Molécula diatômica Distância de ligação/pm Entalpia de dissociação Ordem de ligação Propriedades 
de ligação/k] mol”! magnéticas 
Liz 267 110 1 Diamagnético 
Bezt — — 0 — 
B2 159 297 1 Paramagnético 
G 124 607 2 Diamagnético 
N2 110 945 3 Diamagnético 
0, 121 498 2 Paramagnético 
Fz 141 159 1 Diamagnético 


t Veja o texto principal. 





As entalpias de dissociação de ligação para a ligação nitrogênio-nitrogênio no N, e [N5] são 945 e 765 kJ 
mol!, respectivamente. Considere essa diferença em termos da teoria OM, e enuncie se espera que o [N2] 
seja diamagnético ou paramagnético. 


Cada átomo de N tem a configuração [He]2s?2p” no estado fundamental. 

Um diagrama de OM para o N2, supondo apenas interações entre os orbitais 2s-2s e 2p-2p, pode ser 
construído, sendo o resultado apresentado na Fig. 2.10. Com esse diagrama, a ordem de ligação no N- é 3,0. 

A mudança do N, para o [Ns] é uma redução de um elétron e, supondo que a Fig. 2.10 ainda seja aplicável, 
um elétron é adicionado a um orbital mg*(2p). Assim, a ordem de ligação calculada no [N>] é 2,5. 

A ordem de ligação inferior do [N2] em comparação com o N: é consistente com uma entalpia de dissociação 
de ligação menor. 

O elétron no orbital xg*(2p) é desemparelhado e espera-se que o [N>] seja paramagnético. 





1. Usando a Fig. 2.10 como base, explique o fato do [N>]" ser paramagnético. 


2. Usando a teoria OM, explique por que a distância da ligação N-N no [N5]' (112 pm) é maior do que no N: (109 pm). 
[Resp.: A perda do elétron do OM 63(2p)] 


3. Utilize a Fig. 2.10 para explicar por que as ordens de ligação no [N2]" e [Ns] são ambas 2,5. 


4. Classifique as mudanças de (a) Nə para [Ns5]”, (b) do [Ns] para N; e (c) do [N+]" para [N2] como etapas de oxidação ou de 
redução de um ou dois elétrons. 


[Resp.: (a) oxidação de le; (b) oxidação de le; (c) redução de 2e] 


2.4 Aregra do octeto e espécies isoeletrônicas 


A regra do octeto: elementos da primeira linha do bloco p 


As configurações eletrônicas no estado fundamental presentes na Tabela 1.3 revelam um padrão que ilustra que os 
níveis quânticos ocupados oferecem os “blocos construtores” dentro das configurações eletrônicas dos elementos 
mais pesados. O Exemplo resolvido 1.6 enfatizou que cada gás nobre é caracterizado por ter um nível quântico 
cheio. Com exceção do He, essa configuração é da forma ns“npº, e dá origem ao conceito da regra do octeto. 


Um átomo obedece à regra do octeto quando ganha, perde ou compartilha elétrons formando uma camada externa que contém oito elétrons (um octeto) com uma configuração 
2nnô 
np'npº. 


Embora íons tais, como o Na” (2872p), Mg” (2s°2p®), F (252209), CI (35º3pº), e o O? (25?2pº) de fato não 
obedeçam à regra do octeto, eles existem normalmente em ambientes nos quais as energias de interação 
eletrostática compensam as energias necessárias para formar os íons a partir dos átomos (veja o Capítulo 6). Em 
geral, a regra do octeto é aplicada de forma mais útil em compostos de ligação covalente que envolvem elementos 
do bloco p. 

Nas estruturas 2.14-2.16, são empregadas estruturas de Lewis para ilustrar como a regra do octeto é obedecida 
pelos elementos a partir da primeira fileira do bloco p. Um átomo de carbono tem quatro elétrons de valência 
(25º2p”) e se ele forma quatro ligações simples covalentes, chega a um octeto de elétrons em sua camada de 
valência (estrutura 2.14). Um átomo de boro possui três elétrons de valência (2s?2p!) e a formação de três ligações 
simples gera um sexteto (seis elétrons). A molécula do BH; lida com esse problema pela dimerização conforme 
discutimos na Seção 5.7. No [BH4T, a carga negativa pode ser atribuída formalmente ao B central. Pela formação 
de quatro ligações simples, o átomo de B atinge um octeto de elétrons, conforme ilustrado na estrutura 2.15. O 
nitrogênio está no grupo 15 e um átomo de N tem cinco elétrons de valência (2s°2p°). No [NH4]', se atribuímos 
formalmente a carga positiva para o átomo de N, esse centro, então, tem quatro elétrons de valência e a formação 
de quatro ligações simples fornece ao átomo de N um octeto de elétrons (estrutura 2.16). 


CH4 [BH4] [NH;]" 
(2.14) (2.15) (2.16) 


Nesses exemplos, somente os elétrons ligantes contribuem para o octeto de elétrons. Os pares isolados de 
elétrons também podem contribuir, conforme ilustrado no H5S (2.17) e no HF (2.18). 


H i0; H F 
H 

H,O HF 

(2.17) (2.18) 





1. Mostre que cada átomo em cada uma das seguintes moléculas obedece a regra do octeto: NF3, CF4, OF,, F2. Represente 
estruturas de Lewis para as moléculas e confirme que a ordem de ligação de cada ligação é um. 


2. Mostre que cada átomo no íon [BF,| obedece a regra do octeto. 


3. Mostre que cada átomo em cada uma das seguintes moléculas obedece a regra do octeto: COs, OCF,, ONF. Represente 
estruturas de Lewis para as moléculas e determine a ordem de ligação de cada ligação. 


Espécies isoeletrônicas 


A série de espécies moleculares apresentada nas estruturas 2.14-2.16 ilustra o importante conceito de espécies 
isoeletrônicas. 


Duas espécies são isoeletrônicas se possuírem o mesmo número total de elétrons. 


O boro, o carbono e o nitrogênio são adjacentes na tabela periódica, e os átomos de B, C e N contêm três, 
quatro e cinco elétrons de valência, respectivamente. Segue que cada uma das espécies B”, C e Nº possui quatro 
elétrons de valência, e, portanto, o [BH,|, o CH, e o [NH4] são isoeletróônicos. A palavra isoeletrônico é 
frequentemente empregada no contexto do significado de “mesmo número de elétrons de valência”, mas 
estritamente tal utilização deve ser sempre qualificada. Por exemplo, HF, HCl e HBr são 1soeletrônicos com 
respeito aos seus eletrons de valência. 

O princípio 1soeletrônico é simples, mas importante. Frequentemente, as espécies que são 1soeletrônicas 
possuem a mesma estrutura, isto é, são isoestruturais, como, por exemplo, [BH4]”, CH, e [NH,]”. 


Se duas espécies são isoestruturais, elas possuem a mesma estrutura. 


Mostre que o N; e o [NO]” são isoeletrônicos. 


O N está no grupo 15 e tem cinco elétrons de valência. 
O O está no grupo 16 e tem seis elétrons de valência. 
O O* tem cinco elétrons de valência. 


Portanto, o N; e o [NO]' possuem, cada um, 10 elétrons de valência e as espécies são isoeletrônicas. 


. Mostre que o [SiFç|” e o PFs são isoeletrônicos. 
. Confirme se o [CNT] e o [NOT são 1soeletrônicos. 


. O Ñ, eo F, são 1soeletrônicos? 


Aa oO N =e 


. Em termos exclusivamente de elétrons de valência, qual das seguintes espécies não é isoeletrônica com as três restantes: 
NH, [H;O]F, BH, e AsH5? 
[Resp.: o BH3] 


A regra do octeto: elementos mais pesados do bloco p 


À medida que se desce em um dado grupo no bloco p, há uma tendência a um aumento dos números de 
coordenação. Assim, por exemplo, um número de coordenação de 6 é encontrado no SFs, no [PFs] e no [SiFs]”, 
mas não é encontrado em espécies moleculares simples para os elementos análogos da primeira fileira, O, Ne C. 
De modo semelhante, os elementos mais pesados do grupo 17 formam compostos, tais como o CIFs, BrFs e o IF}, 
em que o F é sempre um átomo terminal e forma apenas uma única ligação simples. As estruturas de Lewis para o 
CIF; mostradas em 2.19 e 2.20 implicam que o átomo de Cl está cercado por 10 elétrons de valência, isto é, ele 
“expandiu seu octeto”. Tais espécies são referidas como Ahipervalentes. 


E = 
E E 


Fa: Cli F F— CI — E 


F : 
(2.19) (2.20) 


No entanto, não é necessário exceder um octeto de valência se fazemos uso de espécies separadas pela carga 
como estruturas de ressonância contribuintes. Para manter o octeto de elétrons em torno do centro do Cl no CIF;, 
temos que usar uma estratégia semelhante àquela adotada no [NH4]” descrito anteriormente (2.16). Enquanto um 
átomo de Cl (3sº3p”) pode formar apenas uma ligação, ao obedecer à regra do octeto, um centro de CI* pode 
formar duas ligações: 


Formam duas ligações simples 


para completar O OCTeTo 


Cit : S. F— rF : 
F 
CIF,* 


Dessa maneira, podemos escrever uma estrutura de Lewis para o CIF, em termos das espécies separadas pela 
carga 2.21. 


(2.21) 
Existe, no entanto, um problema: a estrutura 2.21 implica que uma interação CI-F é iônica, enquanto as outras 


duas são covalentes. Esse problema é facilmente resolvido traçando-se um conjunto de três estruturas de 
ressonância: 








Vamos ver novamente a ligação em espécies hipervalentes nas Seções 5.2, 5.7 e 15.3. 





1. Mostre que o As no AsF; obedece à regra do octeto. 


2. Mostre que o Se no H2Se obedece à regra do octeto. 


3. Em quais das moléculas seguintes é necessário invocar estruturas de ressonância separadas pela carga para que o átomo 
central obedeça à regra do octeto: (a) H5S; (b) HCN; (c) SO»; (d) AsFs; (e) [BF4]”; (f) CO»; (g) BrFs. [Resp.: (c); (d); (g)] 


4. Represente estruturas de Lewis para os íons a seguir, garantindo que todos os átomos obedeçam à regra do octeto: (a) 
[NO]*; (b) [CNT (c) [AHH]; (d) [NO]. 


2.5 Valores da eletronegatividade 


Em uma molécula diatômica homonuclear X>, a densidade eletrônica na região entre os núcleos é simétrica; cada 
núcleo de X tem a mesma carga nuclear efetiva. Por outro lado, a disposição da densidade eletrônica na região 
entre os dois núcleos de uma molécula diatômica heteronuclear X-Y pode ser assimétrica. Se a carga nuclear 
efetiva de Y é maior do que a de X, o par de elétrons na ligação covalente X-Y será removido na direção de Y se 
afastando de X. 


Valores da eletronegatividade de Pauling, x” 
A eletronegatividade, y”, foi definida por Pauling como “a capacidade de um átomo em uma molécula de atrair elétrons para si próprio”. 


No início da década de 1930, Linus Pauling estabeleceu o conceito de eletronegatividade. O símbolo para a 
eletronegatividade é y, mas distinguimos entre diferentes escalas de eletronegatividade pelo uso de um sobrescrito, 
por exemplo, y? para Pauling. Pauling primeiramente desenvolveu a ideia em resposta à observação de que os 
valores de entalpia de dissociação de ligação determinados experimentalmente para ligações heteronucleares 
estavam muitas vezes em desacordo com aqueles obtidos por simples regras de aditividade. A Eq. 2.10 mostra a 
relação entre a entalpia de dissociação de ligação, D, da molécula diatômica homonuclear X, na fase gasosa e a 
variação de entalpia de atomização, A,Hº, de X(g). Efetivamente, ela particiona a entalpia de ligação em uma 
contribuição feita por cada átomo e, no caso do X,, a contribuição feita por cada átomo é igual. 


AH (X, g) = t x D(X-X) (2.10) 


Na Eq. 2.11, aplicamos o mesmo tipo de aditividade à ligação na molécula diatômica heteronuclear XY. As 
estimativas obtidas para D(X-—Y) usando esse método às vezes estão em bom acordo com dados experimentais 
(por exemplo, ClBr e CIH), mas muitas vezes diferem de modo significativo (por exemplo, HF e HCl) conforme 
mostra o Exemplo resolvido 2.3. 


D(X—Y) ! x [D(X-—X) + D(Y—Y)) (2.11) 





Dado que D(H-H) e D(F-F) no H, e no F, são 436 e 158 kJ mol, calcule a entalpia de dissociação de 
ligação do HF utilizando uma regra simples de aditividade. Compare a resposta com o valor experimental 
de 570 kJ mol. 


Suponha que possamos transferir a contribuição feita para D(H-H) por um átomo de H para D(H-F), e de 
modo semelhante para o F. 


D(H-F) = 1 x |D(H-H) + D(F-F)] 
= 297k] mol”! 


Claramente, este modelo é insatisfatório, pois ele subestima de maneira grosseira o valor de D(H-F) que, 
experimentalmente, se observa ser de 570 kJ mol". 


l. Dado que D(H-H), D(CI-C1), D(Br-Br) e D(AHI) no H}, Ch, Br, e L são 436, 242, 193 e 151 kJ mol, respectivamente, 
calcule (pelo método anterior) os valores de D(H-X) no HCl, HBr e HI. 
[Resp.: 339; 315; 294 kJ mol!] 


2. Compare suas respostas à Questão 1 com os valores experimentais de 432, 366 e 298 kJ mol"! para D(H-X) no HCI, HBr e 
HI. 


Dentro da estrutura de abordagem da LV, Pauling sugeriu que a diferença, AD, entre um valor experimental de 
D(X-Y) e aquele obtido usando a Eq. 2.11 poderia ser atribuída à contribuição iônica para a ligação (Eq. 2.4). 
Quanto maior a diferença das capacidades de atração de elétrons (as eletronegatividades) dos átomos X e Y, maior 
a contribuição feita por XY” (ou XY”), e maior o valor de AD. Pauling determinou uma escala aproximadamente 
autoconsistente de eletronegatividades, A”, como segue. Primeiro, ele converteu os valores de AD (obtidos de 
Dexperimental — Deateutado, Sendo o valor proveniente da Eq. 2.11) de unidades de kJ mol"! para eV para obter um valor 
numericamente pequeno de AD. Em seguida, ele relacionou arbitrariamente VAD com a diferença de valores de 
eletronegatividade entre os átomos X e Y (Eq. 2.12). 


Ax=x(Y)-x(X)=VAD unidades de AD=eV (2.12) 


Durante anos, a disponibilidade de dados termoquimicos mais acurados tem permitido um refinamento dos 
valores iniciais dados por Pauling para y”. Os valores listados na Tabela 2.2 são os que estão em uso atualmente. É 
necessário uma certa intuição para decidir se X ou Y tem o valor de eletronegatividade mais alto e para evitar dar 
a um elemento um valor negativo de y”, tomou-se o valor de y? (H) como 2,2. Embora a Eq. 2.12 implique que as 
unidades de y” sejam eVl, não é costume dar unidades aos valores de eletronegatividade. Em virtude de suas 
diferentes definições, os valores de y em diferentes escalas de eletronegatividade (veja a seguir) possuem 
diferentes unidades. 

Na Tabela 2.2 é listado mais de um valor de x” para certos elementos. Isso vem do fato de que a capacidade de 
remoção de elétrons de um elemento varia com seu estado de oxidação (veja a Seção 8.1); lembre-se de que a 
definição que Pauling deu para y” refere-se a um átomo em um composto. Os valores de eletronegatividade 
também variam com a ordem de ligação. Assim, para o C, y” tem os valores de 2,5 para uma ligação C-C, 2,75 
para uma ligação C=C e 3,3 para uma ligação C=C. Para muitos objetivos, o valor de y(C) = 2,6 é suficiente, 
embora a variação destaque o fato de que tais valores devem ser usados com cautela. 

Seguindo o conceito original de eletronegatividade, têm sido desenvolvidas várias escalas baseadas em 
diferentes regras fundamentais. Nosso enfoque é em duas das escalas de uso mais comum, as de Mulliken e de 
Allred e Rochow; os valores de y dessas escalas não são diretamente comparáveis com os valores de Pauling, 
ainda que as tendências nos valores sejam semelhantes (Fig. 2.11). As escalas podem ser ajustadas de modo a 
serem comparáveis com a escala de Pauling. 


Tabela 2.2 Valores das eletronegatividades de Pauling (x°) para os elementos dos blocos s e p 
Grupo Grupo Grupo Grupo Grupo Grupo Grupo 
| 2 13 14 15 lé 17 


AMC) 
1,6 


Ga( HI) Ge(IV) As{ II) 
1,8 2,0 P. 


(elementos In( 1) Snil) 
dos blocos d) LR LE 
Sn(IV) 
2,0 


Tu PWI) 
1,6 1,9 
TAI) Ph(IV) 
20 2,5 
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Fig. 2.11 Embora não se possa esperar que os valores de eletronegatividade para um dado elemento em diferentes escalas sejam 
os mesmos, as tendências nos valores ao longo de uma série de elementos são comparáveis. Isso está ilustrado com valores na 
escala de y? (Pauling; vermelha), de yM (Mulliken: verde) e de y^ (Allred-Rochow; azul) para os elementos da primeira fileira 
do bloco p. 


Valores da eletronegatividade de Mulliken, x” 


Em uma das mais simples abordagens da eletronegatividade, Mulliken tomou o valor de yM para um átomo como a 
média dos valores da primeira energia de ionização, El, e a primeira afinidade eletrônica, AE, (Eq. 2.13). 


4 El, + A E, 


= — emque El, e AE; esioem eV (2.13) 


Valores da eletronegatividade de Allred-Rochow, y^P 


Allred e Rochow escolheram como uma medida de eletronegatividade de um átomo a força eletrostática exercida 
pela carga nuclear efetiva Ze (estimada com as regras de Slater, veja o Boxe 1.5) sobre os elétrons de valência. 
Supõe-se que esses últimos estejam a uma distância do núcleo igual ao raio covalente, rcov, do átomo. A Eq. 2.14 
oferece um método para calcular valores da eletronegatividade de Allred-Rochow, yºR. 





OR = [2590 x — ) + 744 emque row estáempm (2.14) 
E 


ÇUV p 


Como, no entanto, as regras de Slater são parcialmente empíricas e os raios covalentes não sejam disponíveis para 
alguns elementos, a escala de Allred-Rochow não é mais rígida ou completa do que a de Pauling. 


Eletronegatividade: comentários finais 


Apesar da base científica algo duvidosa dos três métodos descritos anteriormente, as tendências das 
eletronegatividades obtidas por eles estão em acordo qualitativo, conforme exemplifica a Fig. 2.11. A escala mais 
útil para aplicação em química inorgânica é provavelmente a escala de Pauling, a qual, sendo baseada 
empiricamente em dados termoquímicos, pode ser utilizada de forma razoável para prever dados semelhantes. Por 
exemplo, se as eletronegatividades de dois elementos X e Y foram derivadas das entalpias de ligações covalentes 
simples de HX, HY, X2, Y> e H2, podemos estimar a entalpia de dissociação de ligação da ligação em XY com um 
bom grau de confiabilidade. 





Utilizando os dados vistos a seguir, calcule um valor para D(Br-F): 
D(F-F) = 158 kJ mol! D(Br-Br) = 224 kJ mol! 
x (F)=4,0 x (Br)=3,0 


Em primeiro lugar, use os valores de y” para determinar AD. 


VAD=x"(F)- x" (Br) = 1,0 


AD = 1,0 = 1,0 
Isso nos dá o valor em eV; converta para kJ mol!: 


1,0 eV = 96,5 kJ mol! 


AD é definido como segue: 

AD = [D(Br-F oxperimenta) — {4 x [D(Br-Br) + D(F-F)]) 
Assim, uma estimativa de D(Br-F) é dada por: 

D(Br—-F) = AD + (5 x [D(Br—Br) + D(F—F)|) 

96,5 + [5 x [224 + 158]] 


II 


— 287,5 kJ mol! 


[Comparável a um valor experimental de 250,2 kJ mol"!.] 


1. Utilize os dados a seguir para calcular a entalpia de dissociação de ligação do BrCl: D(Br-Br) = 224 kJ molt; D(CI-CI) = 
242 kJ mol!; y?’ (Br) = 3,0; y (CD) = 3,2. 
[Resp.: =237 kJ mol!; valor experimental real = 218 kJ mol"! 


2. Use os seguintes dados para calcular a entalpia de dissociação de ligação do HF: D(H-H) = 436 kJ molt; D(F-F) = 158 kJ 
mol; yP(H) = 2,2: y? (F) = 4,0. 
[Resp.: =610 kJ mol!; valor experimental real = 570 kJ mol"! 
3. Calcule a entalpia de dissociação de ligação do ICI dado que 7"(1) = 2,7, x*(Cl) = 3,2, e DA-T) e D(CI-CI) = 151 e 242 kJ 
mol-!, respectivamente. 
[Resp.: 221 kJ mol!) 


No presente livro evitamos usar o conceito de eletronegatividade até onde possível e basear a sistematização da 
quimica inorgânica descritiva em grandezas termodinâmicas de definição rígida e de medição independente, tais 
como energias de ionização, afinidades ao elétron, entalpias de dissociação de ligação, energia de rede e entalpias 
de hidratação. No entanto, é inevitável a menção de valores de eletronegatividade. 


2.6 Momentos de dipolo 


Moléculas diatômicas polares 


A distribuição eletrônica simétrica na ligação de uma molécula diatômica homonuclear torna a ligação apolar. Em 
uma molécula diatômica heteronuclear, as capacidades de remoção de elétrons dos dois átomos podem ser 
diferentes, e os elétrons ligantes são removidos para mais próximos do átomo mais eletronegativo. A ligação é 
polar e possui um momento de dipolo eletrico (u). Tenha cuidado para distinguir entre momentos de dipolo 
elétrico e magnético (veja a Seção 20.9, no Volume 2). 

O momento de dipolo de uma diatômica XY é dado pela Eq. 2.15, em que d é a distância entre as cargas 
eletrônicas pontuais (isto é, a separação internuclear), e é a carga do elétron (1,602 x 101º C) e q é a carga 
pontual. A unidade do SI de u é o Coulomb metro (C m), mas, por conveniência, u tende a ser dado em unidades 
de debyes (D), em que 1 D = 3,336 x 10% Cm. 


u=gxexd (2.15) 





O momento de dipolo de uma molécula de HBr na fase gasosa é 0,827 D. Determine a distribuição de carga 
nessa diatômica se a distância de ligação é 141,5 pm. (1 D = 3,336 x 10% C m) 


Para determinar a distribuição de carga precisamos determinar q com o uso da expressão: 
u=gqed 


As unidades têm que ser consistentes. 


d= 141,5 x 10" m 


u= 0,827 x 3,336 x 10™ = 2,76 x 10™ C m (com 3 algarismos 
significativos) 


E a 
q ed 


o 2.76 x 10º 
1,602 x 10 x 141,5 x 10! 


— (1,12 (sem unidades) 


HO IZ —0,1: 


H— Br’ 


A distribuição de carga pode ser escrita na forma de uma vez que sabemos que o Br é mais 


eletronegativo do que o H. 


1. O comprimento de ligação no HF é 92 pm, e o momento de dipolo é 1,83 D. Determine a distribuição de carga na 
molécula. 


. +04] 0,4] 
[Resp.: H E | 


2. O comprimento de ligação no CIF é 163 pm. Se a distribuição de carga for ' ČI | É | 


, mostre que o momento de dipolo 


molecular é 0,86 D. 


No Exemplo resolvido 2.5, o resultado indica que a distribuição eletrônica no HBr é tal que efetivamente 0,12 
elétron foram transferidos do H para o Br. A separação parcial de carga em uma molécula diatômica pode ser 
representada pelo uso dos símbolos ô' e à designados aos centros nucleares apropriados, e uma seta representa a 
direção na qual o momento de dipolo age. Por convenção do SI, a seta aponta do final de ô- da ligação para o final 
de ô“, que é o contrário da prática química há muito estabelecida. Isto é mostrado para o HF na estrutura 2.22. 
Tenha em mente que um momento de dipolo é uma grandeza vetorial. 


öt 
H F 
E c 


(2.22) 


Uma palavra de cautela: as tentativas de calcular o grau do caráter iônico das ligações nas moléculas 
diatômicas heteronucleares a partir dos seus momentos de dipolo observados e dos momentos calculados com base 
na separação de carga ignoram os efeitos de quaisquer pares isolados de elétrons e são, portanto, de validade 
duvidosa. Os efeitos significativos dos pares isolados são ilustrados no Exemplo 3, visto a seguir. 


Momentos de dipolo molecular 


A polaridade é uma propriedade molecular. Para espécies poliatômicas, o momento de dipolo molecular líquido 
depende das magnitudes e direções relativas de todos os momentos de dipolo de ligação na molécula. Além disso, 
os pares isolados de elétrons podem contribuir de maneira significativa para o valor global de m. Consideramos 
três exemplos a seguir, usando os valores de eletronegatividade de Pauling dos átomos envolvidos para dar uma 
indicação de polaridades de ligações individuais. Essa prática é útil, mas deve ser tratada com cuidado, pois pode 
levar a resultados espúrios, como, por exemplo, quando a multiplicidade de ligações não é levada em conta ao 
atribuir um valor de y”. Os valores experimentais de momentos de dipolo elétrico molecular são determinados por 
espectroscopia de micro-ondas ou outros métodos espectroscópicos. 


Exemplo 1: cF4 


(2.23) 


Os valores de y"(C) e x(F) são 2,6 e 4,0, respectivamente, o que indica que cada ligação C-F é polar no sentido 
Co'-Fs. A molécula de CF, (2.23) é tetraédrica e os quatro momentos da ligação (cada qual um vetor de 
magnitude equivalente) se opõem e se cancelam. O efeito dos pares isolados de F também se cancelam, e o 
resultado líquido é que o CF; é apolar. 
REM 
dl ts 
H l | 


(2.24) 


Para o O e o H, ¥? = 3,4 e 2,2, respectivamente, mostrando que cada ligação O-H é polar no sentido Os —Hs”. 
Como a molécula de HO é não linear, a resolução dos dois vetores de ligação dá um momento de dipolo 
resultante que age na direção mostrada na estrutura 2.24. Além disso, o átomo de O tem dois pares isolados de 
elétrons que reforçarão o momento global. O valor experimental de u para a H20 na fase gasosa é 1,85 D. 


Exemplo 2: H2O 


Exemplo 3: NH3 e NF3 


X=H ou F 
(2.25) 


As moléculas de NH; e NF; têm estruturas piramidais triangulares (2.25), e têm momentos de dipolo de 1,47 e 
0,24 D, respectivamente. Essa diferença significativa pode ser racionalizada considerando-se os momentos de 
dipolo da ligação e os efeitos do par isolado de N. Os valores de y°(N) e y’(H) são 3,0 e 2,2, assim, cada ligação é 
polar no sentido No —Hs”. O momento de dipolo resultante age em uma direção que é reforça da pelo par isolado. 
A amônia é uma molécula polar com o N contendo uma carga negativa parcial. No NF3, cada ligação N-F é polar 
no sentido Ns'—Fs”, pois o F é mais eletronegativo (y"(F) = 4,0) do que o N. O momento de dipolo resultante opõe- 
se aos efeitos do par isolado, tornando a molécula de NF; muito menos polar do que a NH3. 

Claramente, a forma molecular é um fator importante na determinação da polaridade de uma molécula e os 
exemplos vistos a seguir e o Problema 2.19, ao final do capítulo, consideram este fato mais profundamente. 


Use os valores de eletronegatividade da Tabela 2.2 para decidir se a molécula a seguir é polar ou não e, se 
for, em qual direção o dipolo age. 


C, 
A i Fry 
a | RR 
F 


Primeiramente, olhe os valores de y? na Tabela 2.2: y? (H) = 2,2, x (C) = 2,6, y? (F) = 4,0. Portanto, a molécula é 
polar com os átomos F ð`, e o momento de dipolo molecular age conforme mostrado a seguir: 





1. Utilize os valores de eletronegatividade da Tabela 2.2 para confirmar se cada uma das seguintes moléculas é polar. Trace 
os diagramas mostrando as direções dos momentos de dipolo molecular. 


Br F PO „£ 


1 


a (LD 5 


4i —— (a 


B 2 tran, 


A q Cl 


Br “Br Cl C] 


2.7 A teoria OM: moléculas diatômicas heteronucleares 


Nesta seção, voltamos à teoria OM e a aplicamos a moléculas diatômicas heteronucleares. Em cada um dos 
diagramas de interação entre os orbitais construídos na Seção 2.3 para as diatômicas homonucleares, os OM 
resultantes continham contribuições iguais de cada orbital atômico envolvido. Isso está representado na Eq. 2.5 
para o OM ligante do H,, pelo fato de cada uma das funções de onda w e yn contribuir igualmente para wom € as 
representações dos OM no H; (Fig. 2.5) mostrarem orbitais simétricos. Agora veremos exemplos representativos 
de diatômicas em que os OM podem conter diferentes contribuições de orbitais atômicos, um cenário que é típico 
das moléculas diatômicas heteronucleares. 

Primeiramente, temos que considerar as prováveis restrições quando nos vemos frente à possibilidade de 
combinar diferentes tipos de orbitais atômicos. 


Que interações entre os orbitais devem ser consideradas? 


No início da Seção 2.3 enunciamos algumas exigências gerais que deveriam ser atendidas para que as interações 
entre os orbitais tivessem lugar de modo eficiente. Afirmamos que as interações entre os orbitais são permitidas se 
as simetrias dos orbitais atômicos forem compatíveis umas com as outras. Em nossa abordagem da ligação em 
uma molécula diatômica, fizemos a suposição de que apenas as interações entre os orbitais atômicos iguais, por 
exemplo, 2s-2s, 2p—2p-, precisam ser consideradas. Tais interações são permitidas por simetria, e, além disso, em 
uma molécula diatômica homonuclear as energias de orbitais atômicos iguais nos dois átomos são exatamente 
combinadas. 

Em uma molécula diatômica heteronuclear, frequentemente nos deparamos com dois átomos que têm 
diferentes conjuntos de orbitais atômicos, ou têm conjuntos de orbitais atômicos semelhantes se posicionando em 
diferentes energias. Por exemplo, no CO, embora C e O possuam orbitais atômicos de valência 2s e 2p, a maior a 
carga nuclear efetiva do O significa que seus orbitais atômicos se localizam a uma energia inferior aqueles do C. 
Antes de examinar mais atentamente alguns exemplos de moléculas diatômicas heteronucleares, vamos considerar 
rapidamente algumas interações entre os orbitais permitidos e não permitidos por simetria. É importante lembrar 
que estamos examinando essas propriedades de simetria com respeito ao eixo internuclear. Em nossa discussão 
anterior das moléculas diatômicas homonucleares (por exemplo, a Fig. 2.7), ignoramos a possibilidade de 
sobreposição entre os orbitais py e p;. Tal interação entre orbitais atômicos p ortogonais (Fig. 2.12a) daria uma 
integral de sobreposição zero. De modo semelhante, para núcleos que ficam no eixo z, a Interação entre os orbitais 
Px € pz, ou py € p- dá sobreposição zero. Uma interação entre um orbital atômico s e um p pode ocorrer 
dependendo da orientação do orbital p. Na Fig. 2.12b, a sobreposição seria parcialmente ligante e parcialmente 
não ligante e o efeito líquido é uma interação não ligante. Por outro lado, a Fig. 2.12c mostra uma interação s—p 
que é permitida por simetria. Se isso leva ou não a uma superposição depende das energias relativas dos dois 
orbitais atômicos. Isso está ilustrado na Fig. 2.13 para uma diatômica XY. Suponha que a interação entre wy e wy 
seja permitida por simetria; as energias dos orbitais não são as mesmas, mas são próximas o suficiente para que a 
sobreposição entre os orbitais seja eficiente. O diagrama de interação entre os orbitais mostra que a energia do OM 
ligante está próxima de E(yy) do que de E(wyx), e a consequência disso é o fato de o orbital ligante possuir um 
caráter Y maior do que X. Isso está expresso na Eq. 2.16 onde c2 > cı. Para o OM antiligante, a situação é inversa, 
e wx contribui mais do que wy; na Eq. 2.17, c3 > c4. 

Wom = Nile x Wy) + (c x wy) (2.16) 
vom = M [le x ty) + (cg x Yy) (2.17) 


A separação de energia AF na Fig. 2.13 é crítica. Se ela for grande, a interação entre wx e wy será ineficiente (a 
integral de superposição é muito pequena). No caso extremo, não existe, de modo algum, uma interação e tanto wx 


quanto wy aparecem na molécula XY como orbitais atômicos não ligantes não perturbados. Ilustramos este fato na 
Fig. 2.14. 


Fluoreto de hidrogênio 


As configurações do estado fundamental do H e F são 1s! e [He]2s“2pº, respectivamente. Como Z.(F) > Z(H), as 
energias dos orbitais atômicos 2s e 2p do F são significativamente menores em relação ao orbital atômico 1s do H 
(Fig. 2.14). 

Agora temos que considerar quais interações entre os orbitais atômicos são permitidas por simetria e, em seguida, 
perguntar se os orbitais atômicos são ou não suficientemente bem combinados em energia. Em primeiro lugar, 
definimos o eixo estabelecido para os orbitais; suponha que os núcleos estejam no eixo z. A sobreposição entre os 
orbitais 1s do H e 2s do F é permitida por simetria, mas a separação de energia é muito grande (observe a quebra 
no eixo de energia na Fig. 2.14). A sobreposição entre os orbitais atômicos 1s do H e 2p, do F também é permitida 
por simetria e existe uma razoável combinação de energia dos orbitais. Conforme mostra a Fig. 2.14, ocorre uma 
interação que leva aos OM o e 0*; o orbital o tem caráter F maior do que H. Observe que, como o HF é não 
centrossimétrico (veja o Boxe 2.1), os símbolos de simetria dos orbitais para o HF não envolvem símbolos g e u. 
Os dois orbitais atômicos 2px e 2p, do F tornam-se orbitais não ligantes no HF, pois não é possível nenhuma 
interação líquida entre os orbitais com o orbital 1s do H. Uma vez tenha sido construído o diagrama de interação 
entre os orbitais, os oito elétrons de valência são acomodados conforme ilustra a Fig. 2.14, dando uma ordem de 
ligação de 1 no HF. A figura do OM do HF indica que a densidade eletrônica é maior em torno do núcleo do F do 
que do H; o modelo é consistente com uma ligação H-F polar no sentido H—F®. 


x, 





(a) (b) (e) 


Fig. 2.12 A sobreposição entre orbitais atômicos nem sempre é permitida por simetria. As contribuições (a) e (b) levam a 
situações não ligantes, mas (c) é permitida por simetria e dá origem a uma interação ligante. 
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Fig. 2.13 As energias relativas dos orbitais atômicos de X e Y vão ditar se uma interação (formalmente permitida por simetria) 
levará ou não a uma sobreposição eficiente. Neste ponto, ocorre uma interação, mas as contribuições feitas por wy para o Wom é 
maior do que aquela feita por wx, enquanto wx contribui mais do que wy para o OM antiligante. Os diagramas à direita dão 
representações pictóricas dos OM ligantes e antiligantes. 
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Fig. 2.14 Um diagrama de interação entre os orbitais para a formação do HF. São mostrados apenas os orbitais atômicos de 
valência e os elétrons. A quebra no eixo vertical (energia) indica que a energia do orbital atômico 2s do F é muito menor do que 
realmente é mostrado. 


Faça representações pictóricas dos OM o e o* no HF. Sugestão: Refira-se à Fig. 2.13. 


Monóxido de carbono 


No Capítulo 24, do Volume 2, discutimos a química dos compostos que contêm ligações metal-carbono 
(compostos organometálicos) das quais as carbonilas metálicas do tipo M-(CO) são um grupo. Para investigar a 
maneira pela qual o CO se liga aos metais, devemos avaliar a estrutura eletrônica da molécula do monóxido de 
carbono. 

Antes de construir um diagrama de interação entre os orbitais para o CO, devemos tomar nota do seguinte: 


* Z(O) > Ze(C); 

e a energia do orbital atômico 2s do O é menor do que a do orbital atômico 2s do C; 
e o nível 2p no O está a uma energia mais baixa do que no C; 

e a separação de energia de 2s-2p no O é maior do que no C (Fig. 2.9). 


Poderíamos gerar um diagrama de interações aproximado entre orbitais supondo que ocorra apenas a sobreposição 
2s-2s e 2p-2p, mas, como consequência das energias relativas dos orbitais atômicos, essa figura é simplista 
demais. A Fig. 2.15a dá uma representação mais acurada do esquema OM da estrutura eletrônica do CO obtida por 
computador, embora ela seja supersimplificada. A Fig. 2.15b ilustra mais completamente a extensão da mistura de 
orbitais, mas, para nossa discussão, a figura simplificada apresentada na Fig. 2.15a é suficiente. Dois dos mais 
importantes aspectos a se observar são: 


e O OM mais alto ocupado (HOMO) é ligante o e possui predominantemente o caráter do carbono; a ocupação 
desse OM cria efetivamente um par isolado que aponta para fora no centro no C. 


e Um par degenerado de OM 1*(2p) compõe os OM desocupados de mais baixa energia (LUMO); cada OM 
possui mais caráter de C do que de O. 


Representações pictóricas do HOMO e uma dos LUMO são dadas na Fig. 2.15; refira-se ao Problema 2.21 ao final 
do capítulo. 


HOMO = orbital molecular ocupado mais alto. 
LUMO = orbital molecular desocupado mais baixo. 


2.8 Forma molecular e o modelo RPECV 


Modelo de repulsão de pares de elétrons da camada de valência 


0 modelo de repulsão de pares de elétrons da camada de valência (RPECV) é usado para interpretar ou predizer as formas das espécies moleculares. Ele é baseado na suposição de 
que os pares de elétrons adotam arranjos que minimizam as repulsões entre eles. 


As formas das moléculas que contêm um átomo central do bloco p tendem a ser controladas pelo número de 
elétrons na camada de valência do átomo central. O modelo da repulsão de pares de elétrons da camada de 
valência (RPECV) oferece um modelo simples para predizer as formas de tais espécies. O modelo combina as 
ideias originais de Sidgwick e Powell com as extensões desenvolvidas por Nyholm e Gillespie, e pode ser 
resumido como segue: 


e Cada par de elétrons da camada de valência do átomo central E em uma molécula EX, que contém ligações 
simples F-X é estercoquimicamente significativo, e as repulsões entre eles determinam a forma molecular. 

e As repulsões elétron-elétron diminuem na sequência: par isolado-par isolado > par isolado-par ligante > par 
ligante-par ligante. 

e (Onde o átomo central E está envolvido em formações de múltiplas ligações com os átomos X, as repulsões 
elétron-elétron diminuem na ordem: tripla ligação-ligação simples > ligação dupla-ligação simples > ligação 
simples-ligação simples. 

e As repulsões entre os pares ligantes em EX» dependem da diferença entre as eletronegatividades de E e X; 
quanto maior a densidade de elétrons ligantes E-X removida do átomo central E menores são as repulsões 
elétron-elétron. 


O modelo RPECV funciona melhor para haletos simples dos elementos do bloco p, mas também pode ser aplicado 
a espécies com outros substituintes. No entanto, o modelo não leva em conta fatores estéricos (isto é, os tamanhos 
relativos dos substituintes). 

Em uma molécula EX», há um arranjo de energia minima para um dado número de pares de elétrons. No BeCl, 
(Be, grupo 2), as repulsões entre os dois pares de elétrons na camada de valência do Be são minimizadas se a 
unidade CI-Be-Cl] for linear. No BCh (B, grupo 13), as repulsões elétron-elétron são minimizadas se for adotado 
um arranjo triangular plano de pares de elétrons (e, dessa forma, átomos de Cl). As estruturas na coluna à esquerda 
da Fig. 2.16 representam as estruturas de energia mínima para moléculas EX» para n = 2-8 e nas quais não 
existem pares isolados de elétrons associados a E. A Tabela 2.3 dá mais representações dessas estruturas, 
juntamente com seus ângulos de ligação ideais. Os ângulos de ligação ideais podem ser esperados quando todos os 
substituintes de X são idênticos, mas, por exemplo, no BF>CI (2.26) ocorre certa distinção porque o Cl é maior do 
que o F, e a forma é apenas aproximadamente triangular plana. 
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Fig. 2.15 (a) Um diagrama simplificado de interação entre os orbitais para o CO que leva em conta os efeitos de uma certa 
mistura de orbitais. Os identificadores lo, 20 ... em vez de o(2s) ... são utilizados porque alguns orbitais contêm caráter s e p. 


(b) Um diagrama de interação entre os orbitais mais rigoroso (porém ainda qualitativo) para o CO. Os diagramas à direita 
mostram representações dos OM e foram gerados por computador usando o Spartan "04, OWavefunction Inc. 2003. Esses 
diagramas ilustram que o OM lo possui caráter principalmente de oxigênio, enquanto os OM 29, 30 e m*(2p) têm mais caráter 
do carbono do que do oxigênio. 
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Fig. 2.16 Formas comuns de moléculas do tipo EX, ou íons do tipo [EX»]m 
“principais” utilizadas no modelo RPECV. 
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Tabela 2.3 Formas “principais” para moléculas EX» (n = 2-8) 
Número de 


. As estruturas na coluna à esquerda são formas 
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(2.26) 


A presença de pares isolados é levada em conta usando-se as diretrizes anteriores e as “estruturas principais” 
na Fig. 2.16, Na H20 (2.27), as repulsões entre os dois pares ligantes e dois pares isolados de elétrons levam a um 
arranjo tetraédrico, mas, devido às desigualdades entre as interações par isolado-par isolado, par isolado-par 
ligante e par ligante-par ligante, surge a distorção de um arranjo ideal e isso é consistente com o ângulo de ligação 
H-O-H observado de 104,5º. 





Preveja as estruturas de (a) XeF; e (b) [XeFs]”. 


O Xe está no grupo 18 e possui oito elétrons em sua camada de valência. O F está no grupo 17, tem sete 
elétrons de valência e forma uma única ligação simples covalente. Antes de aplicar o modelo RPECV, decida qual 
é o átomo central da molécula. Tanto no XeF» quanto no [XeFs|, o Xe é o átomo central. 

(a) XeF,. Dois dos oito elétrons de valência do átomo de Xe são usados para ligação (duas ligações simples 
Xe-F), e assim em torno do centro do Xe há dois pares ligantes de elétrons e três pares isolados. 

A forma principal é uma bipirâmide triangular (Fig. 2.16) com os três pares isolados no plano equatorial 
minimizando as repulsões par isolado-par isolado. Dessa maneira, a molécula de XeF, é linear: 
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(b) [XeFs|. O elétron vindo da carga negativa é convenientemente incluído na camada de valência do átomo 
central. Cinco dos nove elétrons de valência são utilizados para ligação e em torno do centro de Xe existem cinco 
pares ligantes e dois pares isolados de elétrons. 

A forma principal é a bipirâmide pentagonal (Fig. 2.16) com os dois pares isolados opostos um ao outro 
minimizando as repulsões par isolado-par isolado. Portanto, o ânion [XeFs| é plano pentagonal: 
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Quando as estruturas são determinadas por métodos de difração, as posições dos átomos são localizadas 
efetivamente. Assim, em termos de um descritor estrutural, XeF, é linear e [XeFs] é plano pentagonal. Nos 
diagramas anteriores mostramos duas representações de cada espécie, uma com os pares isolados para enfatizar a 
origem da previsão a partir do modelo RPECV. 





Mostre que o modelo RPECV está de acordo com as formas moleculares a seguir: 


BF; 


triangular plana 


[IF] plana pentagonal 
[NH4] + tetraédrica 

SFe octaédrica 

XeFs plana quadrada 

AsFs bipiramidal triangular 
[AICI] tetraédrica 





O modelo RPECV é consistente com uma estrutura linear ou angular para o [NO,]'? 


O N está no grupo 15 e tem cinco elétrons de valência. Localize a carga positiva no centro do nitrogênio: um 
centro de Nº tem quatro elétrons de valência. O O está no grupo 16 e tem seis elétrons de valência; um átomo de O 
exige dois elétrons para completar seu octeto. Todos os quatro elétrons na camada de valência do Nº central estão 
envolvidos na ligação, formando duas duplas ligações no [NO]. Como não existem quaisquer pares isolados no 
átomo de N, o modelo RPECV é consistente com uma estrutura linear: 


r =Æ 
0 = NM 5 0 | 


1. Mostre que o modelo RPECV é consistente com uma estrutura triangular plana para o SO». 
2. Utilizando o modelo RPECV, explique por que uma molécula de CO; é linear, ao passo que um ion[NO»]” é angular. 


3. O íon sulfito, [SO;|”, tem a seguinte estrutura: 





Mostre que o modelo RPECV é consistente com esta estrutura. 


Estruturas derivadas de uma bipirâmide triangular 


Na presente seção, consideramos as estruturas de espécies, tais como o CIF, e o SF, que têm cinco pares de 
elétrons na camada de valência do átomo central. A estrutura experimentalmente determinada do CIF, é mostrada 
na Fig. 2.17, e o modelo RPECV pode ser usado para racionalizar esse arranjo em T. A camada de valência do 
átomo de Cl contém três pares ligantes e dois pares isolados de elétrons. Se ambos os pares isolados ocupam sítios 
equatoriais (veja a Tabela 2.3), então, resulta uma molécula de CIF, em forma de T. A escolha dos locais para os 
pares ligantes e isolados vem de uma consideração da diferença entre os ângulos de ligação de X,y-E-Xcg € Xe 
E-Xeg (Tabela 2.3), acoplados às magnitudes relativas das repulsões par isolado-par isolado, par ligante-par 
isolado e par ligante-par ligante. Segue que os pares isolados do cloro no CIF; ocupam preferencialmente os sítios 
equatoriais, onde há mais espaço. O pequeno afastamento do ângulo de ligação F-CI-F do valor ideal de 90º 
(Tabela 2.3) pode ser atribuído à repulsão par isolado-par ligante. A Fig. 2.17 também mostra a existência de uma 
diferença significativa entre os comprimentos de ligação axial e equatorial CI-F, e esta é uma tendência vista em 
uma variedade de estruturas de moléculas derivadas de um arranjo bipiramidal triangular. No PFs, as distâncias de 
ligação axial (ax) e equatorial (eq) são 158 e 153 pm, respectivamente, no SF; (2.28), elas são 165 e 155 pm, e, no 
BrFs, elas são 181 e 172 pm.! No entanto, a variação das distâncias de ligação não está restrita a espécies 
derivadas de uma bipirâmide triangular. Por exemplo, no BrFs (2.29), o átomo de Br fica um pouco abaixo do 
plano que contém os átomos basais de F (ZF,,—-Br-Fvpas = 84,5) e as distâncias de ligação Br-F;x e Br-Fpas são 168 
e 178 pm, respectivamente. 





(a) (b) 


Fig. 2.17 (a) A estrutura experimentalmente determinada do CIF; e (b) a explicação dessa estrutura usando o modelo RPECV. 
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Limitações do modelo RPECV 


As generalizações do modelo RPECV são úteis, mas há limitações quanto ao seu uso. Na presente seção, damos 
exemplos que ilustram alguns problemas. 

As espécies 1soeletrônicas IF, e [TeF,] são previstas pelo modelo RPECV como bipiramidais pentagonais e 
isto é observado. No entanto, dados de difração eletrônica para o IF; e dados de difração de raios X para o [MeaN] 
[TeF,] revelam que os átomos equatoriais do F não são coplanares, um resultado que não pode ser previsto pelo 
modelo RPECV. Além disso, no IF, as distâncias I-F,, e I-Feq são 179 e 186 pm, respectivamente, e, no [TeF;], a 
distância de ligação Te-Fax é 179 pm e as distâncias Te-F«, ficam na faixa de 183 a 190 pm. 


Entre as espécies em que parece que o modelo RPECV falha estão o [SeCls]”, o [TeCl;]” e o [BrFs] (veja 
também a Seção 16.7). Quando caracterizados como sais de metais alcalinos, observa-se que esses ânions 
possuem estruturas octaédricas regulares no estado sólido, ao passo que o modelo RPECV sugere formas 
baseadas na existência de sete pares de elétrons em torno do átomo central. Embora essas estruturas não possam 
ser previstas facilmente, podemos explicá-las em termos de terem um par estereoquimicamente inativo de elétrons. 
Os pares isolados estereoquimicamente inativos geralmente são observados para os membros mais pesados de um 
grupo pe rió dico, e a tendência para os elétrons s da camada de valência de adotar um papel não ligante em uma 
molécula é chamada de efeito de pares estereoquimicamente inertes. De maneira semelhante, o [SbCl] e o 
[SbCl] possuem, ambos, estruturas octaédricas regulares. Finalmente, considere o [XeFs]”, o [IFs] e o [TeFs]”. 
De acordo com o modelo RPECV, o [IFs| e o [TeFs]” são antiprismáticos; essa estrutura está relacionada com o 
cubo, mas com uma das faces do cubo em rotação em 45º. No entanto, o [XeFs]” também adota essa estrutura, 
indicando que o par isolado de elétrons é estereoquimicamente inativo. 

É importante observar que, enquanto o modelo RPECV pode ser aplicável a espécies do bloco p, não é 
apropriada a sua aplicação a configurações de elétrons d de compostos de metais de transição. 


Se a presença de um par isolado de elétrons influencia a forma de uma molécula ou um íon, o par isolado é estereoquimicamente ativo. Se ela não tem qualquer efeito, o par isolado é 
estereoquimicamente inativo. A tendência para o par de elétrons s de valência adotar um papel não ligante em uma molécula ou um íon chama-se efeito do par 
estereoquimicamente inerte. 


2.9 Forma molecular: estereoisomerismo 


Um isômero é uma das diversas espécies que têm a mesma composição atômica (fórmula molecular), mas têm diferentes fórmulas constitucionais (conectividades de átomos) ou 
diferentes fórmulas estereoquímicas. Os isômeros apresentam diferentes propriedades físicas e/ou químicas. 


Nesta seção, discutiremos estereoisomerismo. Os exemplos são tirados da química dos blocos p e d. Outros tipos 
de isomerismo são descritos na Seção 19.8, no Volume 2. 


Se duas espécies têm a mesma fórmula molecular e a mesma conectividade de átomos, mas diferem no arranjo espacial de diferentes átomos ou grupos em torno de um átomo central 
ou uma ligação dupla, então, os compostos são estereoisômeros. 


Os estereoisômeros encaixam-se em duas categorias, dias-tereoisómeros e enantiómeros. 
Os diastereoisômeros são estereoisômeros que não são imagens especulares um do outro. Os enantiômeros são estereoisômeros que são imagens especulares um do outro. 


Nesta seção, vamos falar apenas dos diastereoisômeros. Voltaremos aos enantiômeros nas Seções 3.8 e, no Volume 
2, 19.8. 
Espécies planas quadradas 


Em uma espécie plana quadrada tal como o [ICl,] ou o [PtCL]” (2.30), os quatro átomos de Cl são equivalentes. 
De modo semelhante, no [PtCIs(PMes)| (2.31), só existe um arranjo possível dos grupos em torno do centro plano 


quadrado da Pt(IN). (O uso de setas ou linhas para mostrar as ligações em compostos de coordenação é discutido 


na Seção 7.11). 





CI PMe: 
CI ACI CI— PRC! 
CI CI 
(2.30) (2.31) 


A introdução de dois grupos de PMes para dar [PtCl (PMes),] leva à possibilidade de dois estereoisómeros, 
isto é, dois arranjos espaciais possíveis dos grupos em torno do centro plano quadrado da Pt(IN. Eles são 
apresentados nas estruturas 2.32 e 2.33 e os nomes cis e trans referem-se ao posicionamento dos grupos Cl (ou 


PMes), adjacentes ou opostos um ao outro. 


PMes PMe; 
CI— Pt -— PMe; CI— ' — C] 
| 
l | Me; 
isômero cis isômero trans 
(2.32) (2.33) 


As espécies planas quadradas da forma geral EX,Y, ou EX>YZ podem possuir isômeros cis e trans. 


Espécies octaédricas 


Há dois tipos de estercoisomerismo associados a espécies octaédricas. No EX5Y4, os grupos X podem ser 
mutuamente cis ou trans conforme se mostra para o [SnF,Me,|” (2.34 e 2.35). Na estrutura de estado sólido do 
[NH4]>[SnF,Me,], o ânion está presente na forma do isômero trans. 


F I Me E 
Fre. | am F Fa. | wF 
“no “Rn 
dd | Y Me P” | E 
wle wle 
isömero cis SÓCIO PNL 


(2.34) (2.35) 


Se uma espécie octaédrica tem a fórmula geral EX;Y;3, então, os grupos X (e também os grupos Y) podem ser 
dispostos de modo a definirem uma das faces do octaedro ou podem ficar em um plano que também contém o 
átomo central E (Fig. 2.18). Esses estereorsômeros são identificados como fac (facial) e mer (meridional), 
respectivamente. No [PCL] [PClFs], o ânion [PCF] existe na forma de isômeros fac e mer (2.36 e 2.37). 





Arranjo facial Arranço meridional 


omero for SAMENG mer 


Fig. 2.18 A origem dos nomes isômeros fac e mer. Para ficar claro, não é mostrado o átomo central. 








F | — C] = 
ty P da é Is p nas 
ad no dd | Na 
CIl CI 
isůmero fac ISÔNNICIO NET 
(2.36) (2.37) 


Uma espécie octaédrica que contém dois grupos idênticos (por exemplo, do tipo EX2Y4) pode possuir arranjos cis e trans desses grupos. Uma espécie octaédrica que contém três grupos 
idênticos (por exemplo, do tipo EX:Y3) pode possuir isômeros fac e mer. 


Espécies bipiramidais triangulares 


No EX; bipiramidal triangular, são dois os tipos de átomo de X: axial e equatorial. Isso leva à possibilidade de 
estereoisomerismo, quando mais de um tipo de substituinte está ligado ao átomo central. A pentacarbonila de 
ferro, Fe(CO)s, é bipiramidal triangular e quando um CO é trocado por PPh}, são possíveis dois estereoisômeros 
dependendo do ligante PPh; estar localizado axial (2.38) ou equatorialmente (2.39). 





CO CO 
= un CO | | am CO 
OC — Fe PhP Fe 
“co | ~co 
PPh, CO 
(2.38) (2.39) 


Para o EX2Y3 bipiramidal triangular, são possíveis três estereoisômeros (2.40 a 2.42) dependendo das posições 
relativas dos átomos de X. Os fatores estéricos podem ditar qual isômero é preferido para uma dada espécie; por 
exemplo, na estrutura estática do PChF», os átomos de F ocupam os dois sítios axiais, e os átomos de Cl maiores 
residem no plano equatorial. 


A y y 
Y Luna O Li X Lai 
| ~ y | o x | ~ 
X Y T 
(2.40) (2.41) (2.42) 


Em uma espécie bipiramidal triangular, o estereoisomerismo surge por causa da presença de sítios axiais e equatoriais. 


Números de coordenação elevados 


A presença de sítios axiais e equatoriais em uma molécula bipiramidal pentagonal leva ao estereoisomerismo de 
maneira semelhante àquela em uma espécie bipiramidal triangular. Em uma molécula antiprismática quadrada 
EXs, cada átomo de X é idêntico (Fig. 2.16). Uma vez estejam presentes dois ou mais átomos ou grupos 
diferentes, como, por exemplo, o EX6Y2, os estereoisômeros são possíveis. Como um exercício, expresse as quatro 
possibilidades para o EX Y» antiprismático quadrado. 


Ligações duplas 


Ao contrário de uma ligação simples (s), em que geralmente se supõe a livre rotação, a rotação em torno de uma 
ligação dupla não é um processo de baixa energia. Portanto, a presença de uma ligação dupla pode levar ao 
estereoisomerismo conforme se observa para o N2F2. Cada átomo de N carrega um par isolado, bem como forma 
uma ligação simples N-F e uma ligação dupla N=N. As estruturas 2.43 e 2.44 mostram os isômeros trans e cist, 
respectivamente, do N5F» 


(2.43) (2.44) 


1. Represente as estruturas dos dois isômeros do [Cr(OH,), Chb]" (octaédrico) e dê os nomes que permitem distinguir os 
isômeros. 


2. |PtCL(Pet;)>| possui dois estereoisômeros. O complexo é plano quadrado ou tetraédrico? Justifique a sua resposta. 
3. Represente as estruturas do mer e fac[RhCl;(OH,):]. Qual é a geometria de coordenação no centro metálico? 


4. O tetraidrofurano (THF) tem a estrutura vista a seguir e se coordena aos íons metálicos através do átomo de oxigênio. 
Represente as estruturas dos três possíveis isômeros do bipiramidal triangular [MnIlb(THF):]. 
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PROBLEMAS 


2.1 Desenhe as estruturas de Lewis para descrever a ligação nas moléculas seguintes: (a) F2; (b) BF3; (c) NH3; 
(d) HoSe; (e) H202; (f) BeClz; (g) SiH4; (h) PFs. 

2.2 Use o modelo de estruturas de Lewis para deduzir o tipo de ligação nitrogênio-nitrogênio presente em (a) 
N-H;, (b) N5F4, (c) N5F> e (d) [N>5H5]”. 

2.3 Desenhe as estruturas de ressonância para a molécula de Os. O que você pode concluir a respeito do 
esquema líquido de ligação? 

2.4 Desenhe as estruturas de Lewis para (a) CO», (b) SO», (c) OF; e (d) HCO. 

2.5 Cada uma das espécies seguintes é um radical. Para qual delas uma estrutura de Lewis confirma 
corretamente essa propriedade: (a) NO, (b) O», (c) NF5? 

2.6 (a) Use a teoria LV para descrever a ligação nas moléculas diatômicas Li, B2 e C2. (b) Os dados 
experimentais mostram que o Li, e o Cz são diamagnéticos, ao passo que o Bz é paramagnético. O modelo 
LV é consistente com esses fatos? 


2l 


2.8 
2.9 


2.10 


2.14 


Utilizando a teoria LV e o modelo de estruturas de Lewis, determine a ordem de ligação em (a) H2, (b) Nas, 
(c) S2, (d) N2 e (e) Ch. Existe alguma ambiguidade ao determinar as ordens de ligação por esse método? 

A teoria LV indica que a molécula diatômica He, é uma espécie viável? Explique sua resposta. 

(a) Empregue a teoria OM para determinar a ordem de ligação no [He2]" e no [He,]”*. (b) O esquema OM da 
ligação nesses íons sugere que elas sejam espécies viáveis? 

(a) Construa um diagrama OM para a formação do O2; mostre apenas a participação dos orbitais de valência 
dos átomos de oxigênio. (b) Use o diagrama para explicar a seguinte tendência em distâncias de ligações O- 
O: O,, 121 pm; [05]*, 112 pm; [05], 134 pm; [05], 149 pm. (c) Quais dessas espécies são paramagnéticas”? 
Confirme se a regra do octeto é obedecida por cada um dos átomos nas seguintes moléculas: (a) CF4, (b) O», 
(c) AsBrs, (d) SF2. 

Desenhe as estruturas de ressonância separadas pela carga para dar uma representação da ligação no PFs, de 
modo que a regra do octeto seja obedecida. 

Um membro de cada um dos seguintes conjuntos de compostos não é isoeletrônico com os outros. Em cada 
conjunto qual é o diferente? 

(a) [NO:]*, CO», [NO] e [Ns]. 

(b) [CNT, N2, CO, [NOF e [05]. 

(c) [SiF6]”, [PFs], [A1F6]" e [BrF6T. 

Para a tabela vista a seguir, encontre o par de uma espécie na lista 1 com um parceiro isoeletrônico na lista 2. 
Algumas espécies podem ter mais de um parceiro. Qualifique como você interpretou o termo isoeletrônico. 


Lista 1 Lista 2 


F: 


NH3 


[H30]* 


[GaCl4]- 


[GaBr4]7 Cl 


[SH] 


[BH4]7 


[NH4]* 


[0H] 


[AsF6]7 [02] 


[PBra]+ SeF6 


HF 


2.15 


2.16 


27 


2.19 


2.20 


SiBr4 


Usando os dados da Tabela 2.2, determine qual das seguintes ligações simples covalentes é polar e (se 
apropriado) em qual direção o momento de dipolo atua. (a) N-H; (b) F-Br; (c) C-H; (d) P-CI; (e) N-Br. 
Escolha pares de espécies 1soeletrônicas na lista a seguir; nem todas as espécies têm um “parceiro”: HF; 
CO»; SO»; NH3; PF3; SF4; SiF4; SiCl4; [H30]"; [NO2]"; [OH]; [AIC]. 

Use o modelo RPECV para prever as estruturas de (a) H2Se, (b) [BH4], (c) NFs, (d) SbFs, (e) [H50]", (f) 
IF, (g) IT; (h) [L], G) SO». 

Utilize o modelo RPECV para explicar a estrutura do SOF; mostrado na Fig. 2.19. Quais são as ordens de 
ligação de (a) cada ligação S-F e (b) ligação S-O? 

Determine as formas de cada uma das moléculas seguintes e, depois, usando os dados da Tabela 2.2, enuncie 
se se espera que cada uma seja polar ou apolar: (a) H2S; (b) CO2; (c) SO»: (d) BFs; (e) PF; (£) cis-N2F2; (g) 
trans-N5F>: (h) HCN. 

Diga se você espera que as seguintes espécies possuam estereoisômeros e, se assim for, desenhe suas 
estruturas e dê a elas símbolos distinguíveis: (a) BF>CI; (b) POC; (c) MePF4; (d) [PF>Cl]-. 
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Fig. 2.19 A estrutura do SOF4. 
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(a) Desenhe as estruturas de ressonância para o CO, escolhendo apenas aquelas que você acha que 
contribuem de modo significativo para a ligação. 

(b) A Figura 2.15a apresenta um diagrama OM para o CO. São ilustrados dois OM por representações 
esquemáticas. Desenhe diagramas semelhantes para os seis OM restantes. 

(a) Em termos estéricos, quem seria favorecido, o [PtCl, (PPhs),] cis ou trans”? 

(b) Use o modelo RPECV para explicar por que o SNF; é tetraédrico, mas o SF, é disfenoidal. 

(c) Sugira por que o KrF, é uma molécula linear em vez de ser angular. 

Demonstre cada uma das seguintes observações. 

(a) O IF; é uma molécula polar. 

(b) A primeira energia de ionização do K é menor do que a do Li. 

(c) O BI; é triangular plano, enquanto o PI; é piramidal triangular em sua forma. 

Sugira razões para as observações a seguir. 

(a) A segunda energia de ionização do He é maior do que a primeira, apesar do fato de ambos os elétrons 
serem removidos do orbital atômico 1s. 

(b) Aquecer o N5F> a 373 K resulta em uma mudança de uma molécula apolar para polar. 

(c) O S, é paramagnético. 

Demonstre cada uma das observações a seguir. 

(a) O espectro de massa do bromo molecular mostra três linhas para o íon principal [Br]”. 

(b) Na estrutura do bromo sólido, cada átomo de Br tem um vizinho mais próximo a uma distância de 227 
pm, e diversos outros vizinhos mais próximos a 331 pm. 

(c) No sal formado pela reação do Br, e SbFs, a distância Br-Br no íon [Br]>' é 215 pm, isto é, menor que no 
Br. 

(a) Desenhe os estereoisômeros possíveis para o ânion bipiramidal triangular [SiF;Me2| (Me = CH3). Um 
estudo por difração de raios X de um sal de [SiF;Me2] mostra que dois átomos de F ocupam sítios axiais. 
Sugira por que esse estereoisômero é preferido a outras estruturas possíveis que você desenhou. 

(b) Demonstre o fato de que os membros de uma série de complexos [PtCL|”, [PtCIs(PMes)], 
[PtCL(PMes)] e [PtCI(PMes)3]' não possuem o mesmo número de estereoisômeros. 

(a) Escreva os íons que estão presentes no composto [PCl,] [PCI;F3]. Que forma você espera que cada íon 
adote? Em teoria, um dos íons possui estereoisômeros? 

(b) Utilize o modelo RPECV para explicar por que o BCl, e o NCI, não adotam estruturas semelhantes. 
Espera-se que uma das moléculas seja polar? Explique sua resposta. 

Supondo que o modelo RPECV possa ser aplicado com sucesso a cada uma das espécies seguintes, 
determine quantos diferentes ambientes de flúor estão presentes em cada molécula ou íon: (a) [SiFs]?, (b) 
XeF4, (c) [NF4]”, (d) [PHF;F, (e) [SbF5]^. 

Compare criticamente os tratamentos LV e OM da ligação no O», dando atenção particular às propriedades 
do O, que os modelos de ligação resultantes implicam. 
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A tabela vista a seguir mostra a composição média da atmosfera da Terra (ppm = partes por milhão). O 
vapor d'água também está presente em quantidades pequenas e variáveis. 


Quantidade média/ppm Gás Quantidade média/ppm 
5,2 CH4 1,72 

18 CO 0,12 

9340 C0? 355 

1,1 N20 0,31 

0,09 NO <0,01 

0,58 0, 0,1-0,01 

780840 S02 l0 


209460 NH; <10% 
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2.32 


(a) Desenhe uma estrutura de Lewis para o N20, assegurando que cada átomo obedece a regra do octeto. (b) 
Use o modelo RPECV para predizer as formas moleculares do SO2, NH3, N20, CH, e CO». (c) Quais dos 
gases na tabela são radicais? Para cada um dos gases que você escolheu, explique como a natureza radical 
surge. (d) O O; (ozônio) está presente em somente <0,01 ppm. Não obstante, ele é um componente vital da 
atmosfera da Terra. Por quê? (e) Desenhe um diagrama de OM para a formação do N: a partir de dois 
átomos de N, usando somente orbitais de valência. Utilize o diagrama para explicar por que o N2 é 
quimicamente muito inerte. (f) Qual é a relação entre os gases monoatômicos na atmosfera da Terra? 

O monóxido de carbono é um poluente tóxico que surge a partir da combustão parcial de combustíveis 
baseados em carbono. A combustão completa produz CO». A toxicidade do CO é um resultado da sua 
competição pelos sítios de ligação do O; no sangue, isto é, o ferro presente na hemoglobina (veja o Capítulo 
29, no Volume 2). Quando o CO se liga ao ferro, ele impede que o O; seja transportado na corrente 
sanguínea. As estruturas vistas a seguir são estruturas de ressonância para o CO: 


. — + 
J5 





Cc -— ic 





(a) Comente essas estruturas com base na regra do octeto. (b) Como a estrutura de ressonância à direita está 
relacionada com uma estrutura de Lewis para o N2? (c) Uma interação primária entre o CO e o ferro na 
hemoglobina envolve um par isolado de elétrons no átomo de carbono. Utilizando a teoria OM, explique 
como este par isolado surge. (d) Sem tratamento, envenenamento grave por CO é fatal. Explique por que 
uma câmara hiperbárica contendo O, puro em uma pressão de 1,4 bar é usada para tratar um paciente com 
envenenamento grave por CO. O ar normal contém 21% de O2. 

Vulcões e respiradouros hidrotermais no fundo do mar são associados a ambientes ricos em enxofre. O 
Monte Etna é classificado como um vulcão continuamente desgaseificando e emissões de SO,e H2S estão 
em torno de 1,5 Tg a ! e 100 Gg a!, respectivamente (Tg = 10!2 g; Gg = 10º g). (a) Desenhe estruturas de 
Lewis para o H2S e SO», assegurando que a regra do octeto é obedecida pelos átomos de S e O. Sua resposta 
tem que ser consistente com o fato de que no SO, as duas ligações enxofre-oxigênio têm o mesmo 
comprimento. (b) As moléculas de H2S e SO; são polares ou apolares? Se polares, desenhe um diagrama 
para mostrar a direção do momento de dipolo molecular. (c) Na troposfera, o SO; reage com radicais HO. 
Construa um diagrama de OM para o HO' a partir dos átomos de H e O, e deduza o que você puder a 
respeito da ligação no HO”. 


t Para uma discussão detalhada, veja: R. McWeeny (1979) Coulson 5 Valence, 3rd edn, Oxford University Press, Oxford. 

t A diferença entre as energias dos orbitais atômicos 1s e y*om é ligeiramente maior do que entre as dos orbitais atômicos 1s e 
Wom, isto é, um OM antiligante é ligeiramente mais antiligante do que o OM ligante correspondente é ligante; a origem desse 
efeito está fora do escopo deste livro. 

t Veja, por exemplo, M. Kaupp and S. Riedel (2004) Inorg. Chim. Acta, vol. 357, p. 1865 — “On the lack of correlation between 
bond lengths, dissociation energies and force constants: the fluorine-substituted ethane homologues”. 

t? Este efeito é abordado em detalhes, mas em um nível relativamente simples, no Capítulo 4 de C.E. Housecroft and E.C. 
Constable (2010) Chemistry, 4. ed., Prentice Hall, Harlow. 

t Para mais discussão desse tópico, veja: R.J. Gillespie and P.L.A. Popelier (2001) Chemical Bonding and Molecular Geometry, 
Oxford University Press, Oxford, Capítulo 4. 

t? Em química orgânica, a nomenclatura TUPAC utiliza o prefixo (E)- para um arranjo trans de grupos e (Z)- para um arranjo cis, 
mas, para compostos inorgânicos, os termos trans e cis continuam em uso. 
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3.1 Introdução 


Em química, a simetria é importante tanto em nível molecular quanto dentro dos sistemas cristalinos. Um 
entendimento de simetria é essencial na discussão de espectroscopia molecular e cálculos de propriedades 
moleculares. Uma discussão de simetria dos cristais não está incluída no presente livro, e apresentamos apenas 
simetria molecular. Para fins qualitativos, é suficiente nos referirmos à forma de uma molécula usando termos 
como tetraédrica, octaédrica ou plana quadrada. No entanto, o emprego comum desses descritores nem sempre é 
preciso, por exemplo, considere as estruturas do BFs, 3.1, e do BF,5H, 3.2, ambas planas. Uma molécula de BF; é 
descrita de maneira correta como plana triangular, pois suas propriedades de simetria são inteiramente consistentes 
com essa descrição; todos os ângulos de ligação F-B-F são de 120º e as distâncias das ligações B-F são todas 
idênticas (131 pm). É correto dizer que o centro do boro no BFH, 3.2, está em um ambiente plano 
pseudotriangular, mas as propriedades de simetria molecular não são as mesmas que as do BF3. O ângulo de 
ligação F-B-F no BF,H é menor do que os dois ângulos H-B-F, e a ligação B-H é mais curta (119 pm) do que as 
ligações B-F (131 pm). 


F H 
AN ao” 121º IN 121 
i . 
FR da 
(3.1) (3.2) 


O descritor simétrico implica que uma espécie possui uma série de configurações indistinguíveis. Quando a 
estrutura 3.1 sofre uma rotação de 120º no plano do papel, a estrutura resultante é indistinguível da primeira; outra 
rotação de 120º resulta em uma terceira orientação molecular indistinguível (Fig. 3.1). Isto não é verdade se 
fizermos as mesmas operações de rotação no BFH. 

A teoria dos grupos é um tratamento matemático da simetria. No presente capítulo, apresentamos a linguagem 
fundamental da teoria dos grupos (operador de simetria, elemento de simetria, grupo de pontos e tabela de 
caracteres). O capítulo não oferece um levantamento abrangente da simetria molecular, mas, em vez disso, 
apresenta alguma terminologia comum e seu significado. Incluímos uma introdução aos espectros vibracionais de 
moléculas imorgânicas simples e mostramos como utilizar essa técnica para distinguir entre possíveis estruturas 
para moléculas XY», XY; e XY4. A análise completa das coordenadas normais dessas espécies está além do 
escopo deste livro. 


3.2 Operações de simetria e elementos de simetria 


Na Fig. 3.1, aplicamos rotações de 120º ao BF; e vimos que cada rotação gerou uma representação da molécula 
que ficou indistinguível da primeira. Cada rotação é um exemplo de uma operação de simetria. 


Uma operação de simetria é uma operação realizada em um objeto que o deixa em uma configuração que é indistinguível da, e sobreponível à, configuração original. 


As rotações descritas na Fig. 3.1 são realizadas em torno de um eixo perpendicular ao plano do papel passando 
pelo átomo de boro; o eixo é um exemplo de um elemento de simetria. 


Uma operação de simetria é realizada com respeito a pontos, linhas ou planos, sendo esses últimos os elementos de simetria. 





Fig. 3.1 A rotação de 120º da molécula plana triangular de BF; gera uma representação da estrutura que é indistinguível da 
primeira; um átomo de F está marcado em vermelho simplesmente como um identificador. Uma segunda rotação de 120º dá 
outra representação estrutural indistinguível. 


Rotação em torno de um eixo n-ário de simetria 


A operação de simetria de rotação em torno de um eixo n-ário (o elemento de simetria) é representada pelo 


simbolo C , em que o ângulo de rotação é ; n é um inteiro, por exemplo, 2, 3 ou 4. Aplicando-se essa notação 
n Fl 
à molécula de BF; na Fig. 3.1 tem-se um valor de n = 3 (Eq. 3.1), e, portanto, dizemos que a molécula de BF; 


contém um eixo de rotação C3. Neste caso, o eixo fica perpendicular ao plano que contém a molécula. 
300 


Angulo de rotação = 120° = (3.1) 
n 





Além disso, o BF; também contém três eixos de rotação binários (C2), cada qual coincidente com uma ligação B— 
F conforme mostrado na Fig. 3.2. 

Se uma molécula possui mais de um tipo de eixo n-ário, o eixo de valor mais alto de n é chamado de eixo 
principal; é o eixo de maior simetria molecular. Por exemplo, no BF3, o eixo C3 é o eixo principal. 

Em algumas moléculas, os eixos de rotação de ordens menores do que o eixo principal podem ser coincidentes 
com o eixo principal. Por exemplo, no XeF4 plano quadrado, o eixo principal é um eixo C4, mas ele também 
coincide com um eixo C; (veja a Fig. 3.4). 

Onde uma molécula contém mais de um tipo de eixo C, com o mesmo valor de n, eles são distinguidos pelo 
uso de primos, por exemplo, C2, €+' e C2”. Voltaremos a este ponto na discussão do XeF4 (veja a Fig. 3.4). 


else, 





o Fig. 3.2 O eixo ternário (C3) e os três eixos binários (C2) de simetria que a molécula plana triangular do BF; possui. 


1. Cada um dos seguintes compostos contém um anel de 6 membros: benzeno, borazina (veja a Fig. 13.23), piridina e o Sẹ 
(veja o Boxe 1.1). Explique por que apenas o benzeno contém um eixo de rotação principal de ordem 6. 


2. Entre os seguintes compostos, por que apenas o XeF, contém um eixo de rotação principal quaternário: CF4, SF4, [BF4]" e 
XeF4? 


3. Desenhe a estrutura do [XeFs|”. No diagrama, marque o eixo Cs. A molécula contém cinco eixos C2. Onde estão esses 
eixos? 
[Resp.: para a estrutura, veja o Exemplo resolvido 2.7.] 


4. Veja a estrutura do BsH na Fig.13.29a. Onde fica o eixo Cy nessa molécula? 


Reflexão através de um plano de simetria (plano especular) 


Se a reflexão de todas as partes de uma molécula através de plano produz uma configuração indistinguível, o 
plano é um plano de simetria; a operação de simetria é a de reflexão e o elemento de simetria é o plano especular 
(denotado por o). Para o BFs, o plano que contém a estrutura molecular (o plano marrom apresentado na Fig. 3.2) 
é um plano especular. Nesse caso, o plano é perpendicular ao eixo principal vertical e é denotado pelo símbolo o. 

A estrutura dos átomos em uma molécula linear, angular ou plana pode sempre ser desenhada em um plano, 
porém esse plano pode ser marcado com o, somente se a molécula possuir um eixo C, perpendicular ao plano. Se 
o plano contém o eixo principal, é representado com oy. Considere a molécula de H20. Ela possui um eixo C, (Fig. 
3.3), mas ela também contém dois planos especulares, um que contém a estrutura da H20, e um perpendicular a 
ele. Cada plano contém o eixo principal de rotação e, dessa maneira, pode ser representado como o,, mas, para 
distinguir entre eles, usamos as notações o, e o’. A representação o, refere-se ao plano que bisseta o ângulo de 
rotação H-O-H e a representação o,' refere-se ao plano em que a molécula se localiza. 





(b) (c) 


1 >. Fig. 3.3 A molécula de H,O possui um eixo C, e dois planos especulares. (a) O eixo C; e o plano de simetria que contém 
“» — a molécula de H,O. (b) O eixo C; e o plano de simetria que é perpendicular ao plano da molécula de H,O. (c) Os planos 

de simetria de uma molécula muitas vezes são mostrados juntos em um diagrama; esta representação para a HO combina 
os diagramas (a) e (b). 


Um tipo especial de plano o, o qual contém o eixo de rotação principal, mas que bisseta o ângulo entre dois 
eixos binários adjacentes, é representado com og. Uma molécula plana quadrada, tal como o XeF4, é um exemplo. 
A Fig. 3.4a mostra que o XeF, contém um eixo C; (o eixo principal) e perpendicular a ele fica o plano o, no qual a 
molécula se localiza. Coincidente com o eixo C4 encontra-se um eixo C2. Dentro do plano da molécula, há dois 
conjuntos de eixos C2. Um dos tipos (o eixo C2") coincide com as ligações F-Xe-F, enquanto o segundo tipo (o 
eixo C2”) bisseta o ângulo de 90º de F-Xe-F (Fig. 3.4). Agora podemos definir dois conjuntos de planos 
especulares: um tipo (oy) contém o eixo principal e um eixo C?' (Fig. 3.4b), enquanto o segundo tipo (ca) contém o 
eixo principal e um eixo C2” (Fig. 3.4c). Cada plano og bisseta o ângulo entre dois eixos C7’. 

Na notação para planos de simetria, o, os subscritos h, v e d significam horizontal, vertical e diédrico, 
respectivamente. Exercícios propostos 





1. O N,0, é plano (Fig. 15.15). Mostre que ele possui três planos de simetria. 


2. O B,Bry tem a seguinte estrutura alternada (escalonada): 





Mostre que o B,Br, tem um plano de simetria a menos que o B5F4, que é plano. 


3. O Ga,Hs tem a seguinte estrutura em fase gasosa: 





Mostre que ele possui três planos de simetria. 


4. Mostre que os planos de simetria do benzeno são um o, três o, e três oq. 


tis Cp E e! 5 AE 





(a) (bh) 









Fig. 3.4 A molécula plana quadrada de XeF4. (a) Um eixo C, coincide com o eixo principal (C4); a molécula fica em um 
- plano o, que contém dois eixos €5' e dois eixos C”. (b) Cada um dos dois planos o, contém o eixo C, e um eixo C;". (c) 
Cada um dos dois planos o; contém o eixo C4 e um eixo C3". 


Reflexão através de um centro de simetria (centro de inversão) 


Se a reflexão de todas as partes de uma molécula através do centro da molécula produzir uma configuração 
indistinguível, o centro será um centro de simetria, também chamado de centro de inversão (veja também o Boxe 
2.1); ele é designado pelo símbolo i. Cada uma das moléculas CO» (3.3), trans-N»F> (veja o Exemplo resolvido 
3.1), SFs (3.4) e benzeno (3.5) possui um centro de simetria, mas o H2S (3.6), o cis-N5F» (3.7) e o SiH; (3.8) não o 
possuem. 





(3.5) (3.6) 





(3.7) (3.8) 





1. Desenhe as estruturas de cada uma das seguintes espécies e mostre que cada uma possui um centro de simetria: CS», 
[PES], XeF4,, b, Ch]. 


2. O [PtCL, |” tem um centro de simetria, mas o [CoCl,]” não possui. Um deles é plano quadrado e o outro é tetraédrico. 
Quem é quem? 


3. Por que o CO; possui um centro de inversão, mas o NO; não possui? 


4. O CS, e o HCN são lineares. Explique por que o CS, possui um centro de simetria, enquanto o HCN não. 


Rotação em torno de um eixo, seguida de reflexão através de um plano perpendicular a esse 
eixo 


Se a rotação através de. em torno de um eixo, seguida de reflexão através de um plano perpendicular a esse 





Fl 
eixo, produz uma configuração indistinguível, o eixo é um eixo de rotação- reflexão n-ário, também chamado de 
eixo de rotação imprópria n-ário. E denotado pelo símbolo S,. As espécies tetraédricas do tipo XY4 (todos os 
grupos Y devem ser equivalentes) possuem três eixos S4, e a operação de rotação-reflexão de um dos S4 da 
molécula de CH, está ilustrada na Fig. 3.5. 


1. Explique por que o BF; possui um eixo $3, mas o NF; não o possui. 


2. O CH em uma configuração alternada possui um eixo $6. Mostre que esse eixo se localiza ao longo da ligação C-C. 


3. A Fig. 3.5 mostra um dos eixos S4 do CH4. Passando do CH, para o CH>CL, os eixos S4 são mantidos? 


O cixo bisseta 
o ângulo de 
ligação H-C-H 
Refletem 
através de um 
plano que é 


perpendicular 


Girar ao eixo de 

através rotação 

de MP original 
o o, 





360 
H 
através de um plano que é perpendicular ao eixo de Rocio O diagrama ilustra a operação em torno de um dos eixos S4 
no CH4; três operações S4 são possíveis para a molécula de CH,. [Exercício: onde estão os três eixos de rotação para as três 
operações S4 no CH4?] 


Fig. 3.5 Uma rotação (ou rotação-reflexão) imprópria, n envolve a rotação em torno de 


seguida de reflexão 








Operador identidade 


Todos os objetos podem ser operados pelo operador identidade E. Trata-se do mais simples dos operadores 
(embora possa não ser fácil avaliar por que identificamos tal operador!) e efetivamente identifica a configuração 
molecular. O operador E deixa a molécula inalterada. 





Como diferem os eixos de rotação e planos de simetria no cis- e trans-N5F5? 


Primeiramente, desenhe as estruturas do cis- e trans-N5F>; ambas são moléculas planas. 


F 


f 


N == M N =N 


/ N f 


F F F 
CiS ians 
1. O operador de identidade E aplica-se a cada isômero. 


2. Cada isômero possui um plano de simetria que contém a estrutura molecular. No entanto, seus símbolos 
diferem (veja o ponto 5 a seguir). 


3. O isômero cis contém um eixo C, que se localiza em um plano da molécula, mas o isômero trans contém um 
eixo C que bisseta a ligação N-N e é perpendicular ao plano da molécula. 


F E 
C 
-= E 


4. O isômero cis- (mas não o trans-) contém um plano especular, o,, que se localiza perpendicularmente ao plano 
da molécula e bisseta a ligação N-N: 


5. A consequência dos diferentes tipos de eixos C}, e a presença do plano o, no isômero cis-, é que os planos de 
simetria que contêm as estruturas moleculares cis- e trans-N»F, são marcados como o,' e op respectivamente. 





1. Como diferem os eixos de rotação e planos de simetria no Z- e E-CFH=CFH? 


2. Quantos planos de simetria possuem: (a) F,C=0, (b) CIFC=0 e (c) [HCO,]? 


[Resp.: (a) 2; (b) 1; (c) 2] 





Os elementos de simetria para o NH; são E, C3 e 36,. (a) Desenhe a estrutura da NH3. (b) Qual é o 
significado do operador E? (c) Desenhe um diagrama mostrando os elementos de simetria. 


(a) A molécula é piramidal triangular. 


4 "H 
N 


H 


(b) O operador E é o operador identidade e deixa a molécula inalterada. 


(c) O eixo C; passa através do átomo de N, perpendicular a um plano que contém três átomos de H. Cada plano oy 
contém uma ligação N—H e bisseta o ângulo de ligação H-N—H oposto. 


els 


C; 





Ty 


Gy 





1. Que elementos de simetria são perdidos passando-se do NH; para o NH,CI? 


[Resp.: C3; dois o] 
2. Compare os elementos de simetria possuídos pelo NH;, NH2C1, NHCL e NCH. 


3. Desenhe um diagrama mostrando os elementos de simetria do NCIF». 


[Resp.: Mostre um plano g; o outro operador é somente E] 





Que elementos de simetria o BCl, e o PCI; (a) têm em comum e (b) não têm em comum? 


O PCI; é piramidal triangular (use o modelo RPECV) e, assim, possui os mesmos elementos de simetria que o 
NH; no Exemplo resolvido 3.2. São eles o E, o C; e o 36,. 
O BCI; é plano triangular (use o RPECV) e possui todos os elementos de simetria do NH3. 


Cio 


C; 


E 





E y | 





A rotação através de 120º em torno do eixo €3, seguida da reflexão através do plano perpendicular a esse eixo (o 
plano on), gera uma configuração molecular indistinguível da primeira — trata-se, portanto, de uma rotação S3 
imprópria. 


Conclusão 


Os elementos de simetria que o BCl; e o PC]; têm em comum são E, C3 e 30,. Os elementos de simetria possuídos 
pelo BCl;, mas não pelo PCls, são on, 3C3 e $3. 





1. Mostre que o BF; e o F,C=O têm os seguintes elementos de simetria em comum: E, dois planos especulares, um C3. 


2. Como diferem os elementos de simetria do CIF; e do BF}? 
[Resp.: BF, como para o BCI; anterior; CIF5, E, 0,', Oy, C2] 


3.3 Operações sucessivas 


Conforme vimos na Seção 3.2, é empregado um símbolo particular para representar um elemento de simetria 
específico. Dizer que o NH; possui um eixo C; significa que podemos girar a molécula através de 120º e terminar 
com uma configuração molecular que é indistinguível da primeira. No entanto, são necessárias três dessas 
operações para dar uma configuração da molécula de NH; que coincida exatamente com a primeira. As três 
rotações de 120º separadas são identificadas pelo uso da notação na Fig. 3.6. Na verdade não podemos distinguir 
entre os três átomos de H, mas, para fins de clareza, eles são identificados como H(1), H(2) e H(3) na figura. 


Como a terceira rotação, C?3, retorna a molécula de NH; à sua configuração inicial, podemos escrever a Eq. 3.2, 
ou, de modo geral, a Eq. 3.3. 


C =E (3.2 
CE (3.3) 


Enunciados semelhantes podem ser escritos para mostrar os efeitos combinados de operações sucessivas. Por 
exemplo, no BCl, plano, o eixo de rotação impróprio S3 corresponde à rotação em torno do eixo C; seguida de 
reflexão através do plano o. Isto pode ser escrito na forma da Eq. 3.4. 


$3 = C3 X Oh (34) 





1. O [PtC1,]” é plano quadrado; Ci é equivalente a quais operações de rotação? 


2. Desenhe um diagrama para ilustrar o que a notação Ci significa com respeito às operações de rotação no benzeno. 


Ca 
els 





Rotação de 120º 





Fig. 3.6 As rotações sucessivas C} no NH, são distinguidas usando-se a notação C, (ou ch, c a Es O efeito da última 
operação é a mesma que a do operador identidade que age na configuração inicial do NH3. 


3.4 Grupos de pontos 


O número e a natureza dos elementos de simetria de uma determinada molécula são convenientemente 
representados pelo seu grupo de pontos, e dão origem a símbolos como C2, C3,, D3n, Dza, Ta, Op ou h. Esses 
grupos de pontos pertencem às classes de grupos C, grupos D e grupos especiais, sendo que os últimos contêm 
grupos que possuem simetrias especiais, isto é, tetraédrica, octaédrica e icosaédrica. 

Descrever a simetria de uma molécula em termos de um elemento de simetria (por exemplo, um eixo de 
rotação) oferece informações unicamente sobre essa propriedade. O BF; e o NH; possuem, cada um, um eixo 
ternário de simetria, mas suas estruturas e simetrias globais são diferentes; o BF; é plano triangular e o NH; é 
piramidal triangular. Por outro lado, se descrevemos as simetrias dessas moléculas em termos de seus respectivos 
grupos de pontos (Ds, e €3,), estaremos fornecendo informações acerca de todos os seus elementos de simetria. 

Antes de ver alguns grupos de pontos representativos, enfatizamos que não é essencial memorizar os 
elementos de simetria de um grupo de pontos particular. Eles estão enumerados em tabelas de caracteres (veja as 
Seções 3.5, 5.4, 5.5 e o Apêndice 3) que se encontram amplamente disponíveis. 

A Tabela 3.1 resume as mais importantes classes de grupo de pontos e dá seus tipos característicos de 
elementos de simetria; E, é claro, é comum a todos os grupos. Alguns aspectos particulares de significância são 
dados a seguir. 


Grupo de pontos C; 


As moléculas que parecem não ter nenhuma simetria, como, por exemplo, 3.9, devem possuir o elemento de 
simetria E e efetivamente possuir, pelo menos, um eixo Cı de rotação. Portanto, elas pertencem ao grupo de 
pontos Cı, embora, como C; = E, a operação de simetria de rotação seja ignorada quando listamos os elementos de 
simetria desse grupo de pontos. 





(3.9) 


Grupo de pontos Cv 


Co significa a presença de um eixo de rotação de ordem œ, isto é, aquele possuído por uma molécula linear (Fig. 
3.7); para a espécie molecular pertencer ao grupo de pontos Cav, ela também tem que possuir um número infinito 
de planos o,, porém nenhum plano o, ou centro de inversão. Esses critérios são atendidos pelas espécies 
diatômicas assimétricas, tais como o HF, CO e [CNT] (Fig. 3.7a), e as espécies poliatômicas lineares (em todo o 
livro, poliatômica é usada para significar uma espécie que contém três ou mais átomos) que não possuem um 
centro de simetria, como, por exemplo, o OCS e o HCN. 


Grupo de pontos D-n 


As espécies diatômicas simétricas (por exemplo, Ho, [05]”) e as poliatômicas lineares que contêm um centro de 
simetria (por exemplo, [N5], CO2, H=CH) possuem um plano o, além de um eixo Co e um número infinito de 
planos o, (Fig. 3.7). Essas espécies pertencem ao grupo de pontos Dn. 


Tabela 3.1 Elementos de simetria característicos de algumas importantes classes de grupos de pontos. Os elementos de simetria 
característicos dos Ty, O, e 1, são omitidos porque os grupos de pontos são facilmente identificados (veja as Figs. 3.8 e 3.9). 
Nesta tabela não se faz nenhuma distinção entre os planos de simetria o, e og. Para listas completas de elementos de simetria, 
devem ser consultadas tabelas de caracteres (Apêndice 3) 


Grupo de pontos Elementos de simetria característicos Comentários 

G E, um plano o 

É E, centro de inversão 

Ci E, um eixo n-ário (principal) 

Cny E, um eixo n-ário (principal), n planos oy 

Cm E, um eixo n-ário (principal), um plano on, um eixo de ordem S,, que é O eixo de ordem $n necessariamente segue do eixo Cn e plano 
coincidente com o eixo Cn Oh. 


Paran = 2, 4 ou 6, há também um centro de inversão. 


Dm E, um eixo n-ário (principal), n eixos G, um plano 01, n planos dy, um O eixo de ordem S, necessariamente segue do eixo C, e do 
eixo de ordem Sn plano oh. 
Paran=2,40u6, há também um centro de inversão. 


Dna E, um eixo n-ário (principal), n eixos G, n planos gv, um eixo de Paran = 3 ou 5, há também um centro de inversão. 
ordem Syn 

la Tetraédrico 

Oh Octaédrico 


h Icosaédrico 





(a) (b) 


Fig. 3.7 As espécies moleculares lineares podem ser classificadas conforme possuam ou não um centro de simetria (centro de 
inversão). Todas as espécies lineares possuem um eixo Cə» de rotação e um número infinito de planos o; em (a) são apresentados 
dois desses planos e esses planos são omitidos de (b) para esclarecer. O diagrama (a) mostra uma espécie diatômica assimétrica 
que pertence ao grupo de pontos Cay, e (b) mostra uma espécie diatômica simétrica pertencente ao grupo de pontos Do. 





Tetraedro Octaedro Icosaedro 


Fig. 3.8 O tetraedro (simetria 74), o octaedro (simetria O,) e o icosaedro (simetria 1,) possuem 4, 6 e 12 vértices, 
respectivamente, e 4, 8 e 20 faces com triângulos equiláteros, respectivamente. 


Grupos de pontos Ta, One h 


As espécies moleculares que pertencem aos grupos de pontos Ta, Op ou A (Fig. 3.8) possuem muitos elementos de 
simetria, embora sua identificação raramente seja necessária antes que o grupo de pontos apropriado possa ser 
identificado. As espécies com simetria tetraédrica incluem o SiF4, [CIO4], [CoCl4]”, [NH4]”, P4 (Fig. 3.99) e O 
B,Cl, (Fig. 3.9b). Aquelas com simetria octaédrica incluem o SFs, [PF6], W(CO) (Fig. 3.90) e o [Fe(CN f. 
Não existe nenhum centro de simetria em uma tetraédrica, mas existe um em uma octaédrica, e essa distinção tem 
consequências no que diz respeito aos espectros eletrônicos observados dos complexos metálicos tetraédricos e 
octaédricos (veja a Seção 20.7, no Volume 2). Os membros do grupo de pontos icosaédrico são incomuns, como, 
por exemplo, o [B;»5H,5]” (Fig. 3.9d). 


Determinação do grupo de pontos de uma molécula ou de um íon molecular 


A aplicação de uma abordagem sistemática à identificação de grupo de pontos é essencial, senão corre-se o risco 
dos elementos de simetria se perderem com a consequência de ser feita uma atribuição incorreta. A Fig. 3.10 
apresenta um procedimento que pode ser adotado; alguns dos grupos de pontos menos comuns (por exemplo, Sn, 
T, O) são omitidos do esquema. Observe que não é necessário determinar todos os elementos de simetria (por 
exemplo, eixos impróprios) para determinar o grupo de pontos. 





(c) (ud) 


J Fig. 3.9 As estruturas moleculares de (a) P4, (b) B4Cl; (os átomos de B são mostrados em azul), (c) [W(CO)] (o átomo 
~ de W é mostrado em amarelo e os átomos de C estão em cinza) e (d) [B,5H,5]” (os átomos de B são mostrados em azul). 


Ilustramos a aplicação da Fig. 3.10 em quatro exemplos resolvidos, com um exemplo adicional na Seção 3.8. 
Antes de atribuir um grupo de pontos a uma molécula, sua estrutura tem que ser determinada, por exemplo, 
através de espectroscopia de micro-on das, ou métodos de difração de raios X, elétrons ou nêutrons (veja a Seção 
4.10). 
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Fig. 3.10 Esquema para identificar grupos de pontos de moléculas e íons moleculares. Além dos casos de n = 1 ou œ, é mais 
comum n ter valores de 2, 3,4, 5 ou 6. 














Determine o grupo de pontos do trans-N,F». 


Primeiramente, desenhe a estrutura. 


E 
NN 
F 
Aplique a estratégia ilustrada na Fig. 3.10: 
INICIAR => 
A molécula é linear? Não 
O trans-N:F tem simetria Ta, On ou h? Não 
Existe um eixo G? Sim; um eixo G perpendicular ao plano do papel passando através do 
ponto médio da ligação N-N 
Há dois eixos G perpendiculares ao eixo principal? Não 
Existe um plano or (perpendicular ao eixo principal)? Sim 


=> PARAR 


O grupo de pontos é o Cap. 





1. Mostre que o grupo de pontos do cis-N5F, é o Cx. 


2. Mostre que o grupo de pontos do E-CHCI=CHCI é o Can. 





Determine o grupo de pontos do PFs. 


Em primeiro lugar, desenhe a estrutura. 

















F F Axial 
= AUTkE F À LLAN" : : 
F P F P Equatorial 
F 
E F Axial 


No arranjo bipiramidal triangular, os três átomos equatoriais de F são equivalentes, e os dois átomos axiais de F 
são equivalentes. 
Aplique a estratégia mostrada na Fig. 3.10: 


INICIAR => 
A molécula é linear? Não 
O PFs tem simetria Ta, On ou h? Não 
Existe um eixo Gn? Sim; um eixo G contendo os átomos de P e os dois axiais de F 
Existem três eixos (Q perpendiculares ao eixo principal? Sim; cada um localiza-se ao longo de uma ligação P-F equatorial 
Existe um plano oh (perpendicular ao eixo principal)? Sim; ele contém o átomo de P e os três átomos equatoriais de F. 


O grupo de pontos é o Da. 


1. Mostre que o BF; pertence ao grupo de pontos Ds. 
2. Mostre que o OF, pertence ao grupo de pontos Cx. 
3. Mostre que o BF,Br pertence ao grupo de pontos Cx. 


A qual grupo de pontos pertence o POCI? 


A estrutura do POCI; é: 





Aplique a estratégia mostrada na Fig. 3.10: 


INICIAR ==> 


À molécula é linear? Não 


O POCI; tem simetria Ta, On ou h? Não (embora esta molécula seja considerada aproximadamente como 
tendo forma tetraédrica, ela não possui simetria Ta) 


Existe um eixo G? Sim; um eixo G ao longo da ligação O-P 

Há três eixos (Q perpendiculares ao eixo principal? Não 

Existe um plano or (perpendicular ao eixo principal)? Não 

Existem n planos o, (contendo o eixo principal)? Sim; cada um contém o átomo de CI e os átomos de 0 e P 


O grupo de pontos é o €3,. 





1. Mostre que o CHCI; possui simetria C3y, mas que o CCl; pertence ao grupo de pontos Ta. 


2. Identifique os grupos de pontos de (a) [NH,]' e (b) NHs. 


[Resp.: (a) Ta; (b) Ca] 





São mostradas a seguir três projeções da estrutura cíclica do Sg. Todas as distâncias de ligações S-S são 
equivalentes, bem como os ângulos de ligações S-S—S. A qual grupo de pontos o Sg pertence? 





S (a) (e) 


Seguindo o esquema da Fig. 3.10: 


INICIAR => 
A molécula é linear? Não 
O Sg tem simetria Ta, Oh ou h? Não 
Existe um eixo G? Sim; um eixo (4 que corre pelo centro do anel; perpendicular ao plano do 
papel no diagrama (a) 
Existem quatro eixos G perpendiculares ao eixo principal? Sim; eles são vistos mais facilmente no diagrama (c) 
Existe um plano or (perpendicular ao eixo principal)? Não 
Existem n planos da (contendo o eixo principal)? Sim; eles são vistos mais facilmente nos diagramas (a) e (c) 


O grupo de pontos é o D44. 





1. Por que o anel Sg não contém um eixo Cg? 


2. Copie o diagrama (a) visto anteriormente. Mostre na figura onde se localizam o eixo C; e os quatro eixos C3. 


3. O Se tem a conformação de cadeira mostrada no Boxe 1.1. Mostre que essa molécula contém um centro de inversão. 


Anteriormente, observamos não ser necessário determinar todos os elementos de simetria de uma molécula ou 
ion para determinar seu grupo de pontos. No entanto, se for necessário identificar todas as operações em um grupo 
de pontos, pode ser feita a seguinte verificação do número total: 


e atribua 1 ao C ou S, 2 ao D, 12 ao T, 24 ao O ou 60 ao 1; 
e multiplique por n para um subscrito numérico; 
e multiplique por 2 para um subscrito com letra (s, v, d, h, 1). 


Por exemplo, o grupo de pontos Cs, tem | x 3 x 2 = 6 operações, e o Dq tem 2 x 2 x 2 = 8 operações. 


3.5 Tabelas de caracteres: uma introdução 


Enquanto a Fig. 3.10 oferece uma identificação de grupos de pontos utilizando certos elementos de simetria 
diagnósticos, pode ser necessário estabelecer se alguns elementos de simetria adicionais são apresentados ou não 
por uma molécula em um dado grupo de pontos. 

Cada grupo de pontos tem uma tabela de caracteres associada, e aquela para o grupo de pontos Cx é 
apresentada na Tabela 3.2. O grupo de pontos é indicado no canto superior esquerdo e os elementos de simetria 
possuídos por um membro do grupo de pontos são dados na fileira superior da tabela de caracteres. A molécula de 
H2O tem simetria Cy e, quando olhamos os elementos de simetria da H2O na Fig. 3.3, identificamos os dois 
planos perpendiculares. Na tabela de caracteres, tomando o eixo z como coincidente com o eixo principal, os 
planos o, e o; são definidos como localizados nos planos xz e yz, respectivamente. Colocar a estrutura molecular 
em uma orientação conveniente no que diz respeito a um conjunto cartesiano de eixos tem muitas vantagens, uma 
das quais a de que os orbitais atômicos no átomo central apontam em direções convenientes. Voltaremos a isso no 
Capítulo 5. 


Tabela 3.2 A tabela de caracteres para o grupo de pontos Cy. Para mais tabelas de caracteres, veja o Apêndice 3 


Cx 

A X, y, 7 
A2 Xy 

B: XZ 

B yZ 





A Tabela 3.3 mostra a tabela de caracteres para o grupo de pontos €3,. A molécula de NH; possui simetria Cs, 
e o Exemplo resolvido 3.2 ilustrou o eixo principal de rotação e planos de simetria no NH3. Na tabela de 
caracteres, a presença de três planos o, no NH; está representada pela notação “30,” na linha superior da tabela. A 
notação “2C,” resume as duas operações C i p E (Fig. 3.6). A operação c é equivalente ao operador de 
identidade, E, e, assim, não é especificada novamente. 


Tabela 3.3 A tabela de caracteres para o grupo de pontos C3,. Para mais tabelas de caracteres, veja o Apêndice 3 


Cy 

A, X +y, Z 

A, 

E (x, y) (Rx, Ry) (xº — yº, xy) XZ yz) 





A Fig. 3.4 mostrou os eixos de rotação apropriados e os planos de simetria na molécula plana quadrada do 
XeF,. Ela tem simetria D4,. A tabela de caracteres para a Dy, é dada no Apêndice 3, e a fileira superior da tabela 
de caracteres que resume as operações de simetria para esse grupo de pontos é vista a seguir: 


Dm E 204 Q 26 26" i 2S4 Oh 20y 204 


Na Fig. 3.4 mostramos que um eixo C, é coincidente com o eixo C, no XeF,. A operação C, é equivalente a c. A 
tabela de caracteres resume essas informações estabelecendo “2C, C,”, referindo-se a C} ẹ ci e ci =y 
Considera-se a operação ci no operador de identidade E. Os dois conjuntos de eixos C, que apresentamos na Fig. 
3.4 e identificamos como C?' e C2” constam da tabela de caracteres, conforme o são o plano on, dois planos sv e 
dois planos cą de simetria. As operações de simetria que não mostramos na Fig. 3.4, mas que estão incluídas na 
tabela de caracteres são o centro de simetria, i (que fica localizado no átomo de Xe no XeF4), e os eixos S4. Cada 
operação S4 pode ser representada como (C4 X oh). 

A coluna da esquerda de uma tabela de caracteres dá uma lista de identificadores de simetria. Eles são 
empregados conjuntamente com os números, ou caracteres, da parte principal da tabela para identificar as 
propriedades de simetria de, por exemplo, orbitais moleculares ou modos de vibrações moleculares. Conforme 
veremos no Capítulo 5, embora os identificadores de simetria nas tabelas de caracteres venham em caixa alta (por 
exemplo, 41, E, T»g), os identificadores de simetria correspondentes para orbitais vêm em caixa baixa (por 
exemplo, ai, e, bg). Os identificadores de simetria dão informações a respeito de degenerescências conforme 
segue: 


e A eB (oua e b) indicam não degenerado; 
e E (ou e) refere-se a duplamente degenerado; 
e T (ou À significa triplamente degenerado. 


No Capítulo 5, vamos usar tabelas de caracteres para identificar as simetrias dos orbitais, e para entender que 
simetrias de orbitais são permitidas para uma molécula que possui uma simetria particular. 

O Apêndice 3 dá tabelas de caracteres para os grupos de pontos mais comumente encontrados, e cada tabela 
tem o mesmo formato das Tabelas 3.2 e 3.3. 


3.6 Por que precisamos reconhecer os elementos de simetria? 


Até este ponto, neste capítulo, descrevemos os elementos de simetria possíveis que uma molécula pode possuir e, 
com base nessas propriedades de simetria, ilustramos como uma espécie molecular pode ser associada a um 
determinado grupo de pontos. Agora, tratamos de algumas das razões pelas quais o reconhecimento de elementos 
de simetria em uma molécula é importante para um químico inorgânico. 

A maior parte das aplicações de simetria cai em uma das seguintes categorias: 


e construção de orbitais moleculares e híbridos (veja o Capítulo 5); 
e interpretação de propriedades espectroscópicas (por exemplo, vibracionais e eletrônicas); 
e determinação se uma espécie molecular é quiral. 


As duas seções seguintes tratam rapidamente das consequências da simetria em bandas observadas em espectros 
no infravermelho e da relação entre simetria molecular e quiralidade. No Capítulo 22, no Volume 2, vamos 
considerar os espectros eletrônicos dos complexos octaédricos e tetraédricos de metais do bloco d e discutir os 
efeitos que a simetria molecular tem nas propriedades espectroscópicas eletrônicas. 


ooo ooo) .00 o. ooo 
(a) Estiramento simétrico (v) (b) Flexão (deformação v.) (e) Flexão (deformação v.) (d) Estramento assmnétrico (r) 
Inativo no TV Ativo no IV (667 co") Ativo no IV (667 cor") Ativo no IV (249 cm) 


Fig. 3.11 Os modos vibracionais do CO, (Den). No modo de vibração mostrado em (a), o átomo de carbono permanece 
estacionário. As vibrações (a) e (d) são modos de estiramento. O modo de flexão (b) ocorre no plano do papel, enquanto a flexão 
(c) ocorre em um plano perpendicular ao do papel; os sinais + indicam movimento na direção do leitor. Os dois modos de flexão 
exigem a mesma quantidade de energia e são, portanto, degenerados. 


3.7 Espectroscopia vibracional 


As espectroscopias no infravermelho (IV) e Raman (veja também a Seção 4.7) são ramos da espectroscopia 
vibracional, sendo a primeira técnica mais amplamente disponível do que a segunda em laboratórios de 
graduação. A discussão que segue é necessariamente seletiva e colocada em um nível relativamente simplista. 
Derivamos o número de modos vibracionais para algumas moléculas simples, e determinamos se esses modos são 
ativos no infravermelho (IV) e/ou no Raman (isto é, se as absorções correspondentes aos modos vibracionais são 
observadas nos espectros de IV e/ou de Raman). Também relacionamos os modos vibracionais de uma molécula à 


sua simetria pelo uso da tabela de caracteres do respectivo grupo de pontos. No entanto, uma rigorosa abordagem 
da teoria dos grupos dos modos normais de vibração de uma molécula está fora do escopo deste livro. A 
bibliografia recomendada ao final do capítulo cita fontes de discussões mais detalhadas. 


Quantos modos vibracionais existem para uma dada espécie molecular? 


A espectroscopia vibracional trata da observação dos graus de liberdade vibracional, cujo número pode ser 
determinado conforme segue. O movimento de uma molécula que contém n átomos pode ser descrito 
convenientemente em termos dos três eixos cartestanos. A molécula tem 3n graus de liberdade que, juntos, 
descrevem os movimentos translacional, vibracional e rotacional da molécula. 

O movimento translacional de uma molécula (isto é, o movimento pelo espaço) pode ser descrito em termos de 
três graus de liberdade em relação aos três eixos cartesianos. Se há 3n graus de liberdade no total e três graus de 
liberdade para movimento translacional, segue que deve haver (3n — 3) graus de liberdade para os movimentos 
rotacional e vibracional. Para uma molécula não linear há três graus de liberdade rotacional, mas, para uma 
molécula linear, são apenas dois graus de liberdade rotacional. Tendo levado em conta o movimento translacional 
e o rotacional, pode ser determinado o número de graus de liberdade vibracional (Eqs. 3.5 e 3.6).t 


Número de graus de liberdade vibracional para uma 
molécula não linear = 3n — 6 (3.5) 


Número de graus de liberdade vibracional para uma 
molécula linear = 3n— 5 (3.6) 


Por exemplo, a partir da Eq. 3.6, a molécula linear de CO, tem quatro modos normais de vibração e eles são 
mostrados na Fig. 3.11. Dois dos modos são degenerados, isto é, eles possuem a mesma energia e poderiam ser 
representados em um único diagrama com o entendimento de que uma vibração ocorre no plano do papel e outra, 
de energia idêntica, tem lugar em um plano perpendicular ao primeiro. 





1. Utilizando o modelo RPECV como ajuda, desenhe as estruturas do CF4, XeF4 e SF4. Identifique o grupo de pontos de cada 
molécula. Mostre que o número de graus de liberdade vibracional é independente da simetria molecular. 
[Resp.: Ta; Dan; Cay] 


2. Por que o CO; e o SO; têm um número diferente de graus de liberdade vibracional? 


3. Quantos graus de liberdade vibracional cada um dos seguintes possui: SiCl4, BrF3, POC? 
[Resp.: 9; 6; 9] 


Regras de seleção para um modo de vibração ativo no infravermelho ou Raman 


Uma das importantes consequências de identificar a simetria molecular com precisão é vista em espectroscopia no 
infravermelho e Raman. Por exemplo, um espectro de IV registra a frequência de uma vibração molecular, isto é, 
modos de estiramento das ligações e deformação molecular (flexão). No entanto, nem todos os modos de vibração 
de uma molécula particular dão origem a bandas de absorção observáveis no espectro de IV. Isto é porque a 
seguinte regra de seleção tem que ser obedecida: 


Para um modo vibracional ser ativo no infravermelho (IV), ele tem que dar origem a uma variação no momento de dipolo elétrico molecular. 


Uma regra de seleção diferente aplica-se à espectroscopia Raman: 


Para um modo vibracional ser ativo no Raman, ele tem que dar origem a uma variação na polarizabilidade da molécula. Polarizabilidade é a facilidade com que é distorcida a nuvem 
eletrônica associada à molécula. 


Além dessas duas regras de seleção, as moléculas com um centro de simetria (por exemplo, o CO» linear e o SFs 
octaédrico) estão sujeitas à regra de exclusão mútua. 


Para moléculas centrossimétricas, a regra de exclusão mútua afirma que vibrações que são ativas no IV são inativas no Raman, e vice-versa. 


A aplicação dessa regra significa que a presença de um centro de simetria em uma molécula é facilmente 
determinada por comparação de seus espectros IV e Raman. Embora a espectroscopia Raman atualmente seja uma 


r 


técnica de rotina, é a espectroscopia no IV que permanece como a mais acessível das duas técnicas para 
caracterização diária de compostos. Assim, restringimos a maior parte da discussão seguinte a absorções 
espectroscópicas no IV. Além disso, estamos nos concentrando unicamente em absorções fundamentais, sendo 
essas os aspectos dominantes dos espectros de IV. 


A transição do estado fundamental vibracional para o primeiro estado excitado é a transição fundamental. 


Moléculas triatômicas lineares (D-n ou Cy) e angulares (Czy) 


Podemos ilustrar facilmente o efeito da simetria molecular nos momentos de dipolo molecular, e, dessa forma, nos 
modos de vibração ativos no infravermelho, considerando a molécula linear de CO». As duas distâncias de ligação 
C—O são iguais (116 pm) e a molécula é descrita como “simétrica”. Rigorosamente, o CO, possui simetria Dan. 
Como consequência de sua simetria, o CO» é apolar. O número de graus de liberdade vibracional é determinado a 
partir da Eq. 3.6: 


Número de graus de liberdade vibracionais para o CO2 = 3n —-5=9-5=4 


Os quatro modos fundamentais de vibração são apresentados na Fig. 3.11. Embora tanto o estiramento assimétrico 
quanto a flexão (Fig. 3.11) deem origem a uma variação do momento de dipolo (gerado de modo transiente assim 
que ocorre a vibração), isso não ocorre com o estiramento simétrico. Assim, são observadas apenas duas absorções 
fundamentais no espectro de IV do CO». 


Agora, consideramos o SO,, que é uma molécula angular (Cx). O número de graus de liberdade vibracionais 
para uma molécula não linear é determinado a partir da Eq. 3.5. 


Número de graus de liberdade vibracionais para o SO, =3n—-6=9 --6=3 


Os três modos fundamentais de vibração são apresentados na Fig. 3.12. No caso de uma molécula triatômica, é 
simples deduzir que os três modos de vibração são compostos de dois modos de estiramento (simétrico e 
assimétrico) e um modo de flexão. No entanto, para moléculas maiores não é tão fácil visualizar os modos de 
vibração. Voltaremos a esse problema na próxima seção. Os três modos normais de vibração do SO, dão, todos 
eles, origem a uma variação do momento de dipolo molecular e são, portanto, ativos no IV. Uma comparação 
desses resultados para o CO; e o SO» ilustra que a espectroscopia vibracional pode ser empregada para determinar 
se uma espécie X; ou XY) é linear ou angular. 

As moléculas lineares do tipo geral XYZ (por exemplo, o OCS ou o HCN) possuem simetria Co, € espera-se 
que seus espectros no IV mostrem três absorções; os modos de estiramento simétrico, estiramento assimétrico e 
flexão são todos ativos no IV. Em uma molécula linear XYZ, contanto que as massas atômicas de X e Z sejam 
significativamente diferentes, as absorções observadas no espectro IV podem ser atribuídas ao estiramento X-—Y, 
ao estiramento Y-Z e à flexão XYZ. A razão para os modos de estiramento poderem ser atribuídos a vibrações de 
ligação individuais, em vez de a uma vibração que envolvesse toda a molécula, é que cada um dos estiramentos 
simétricos e assimétricos é dominado pelo estiramento de uma das duas ligações. Por exemplo, as absorções em 
3311, 2097 e 712 em! no espectro IV do HCN são atribuídas ao estiramento H-C, ao estiramento C=N e à flexão 
HCN, respectivamente. 


Um modo de estiramento é representado pelo símbolo n, enquanto uma deformação (flexão) é denotada por ô. Por exemplo, vco significa estiramento de uma ligação C—0. 





O espectro no IV do SnCL exibe absorções em 352, 334 e 120 cm™!. Que forma esses dados sugerem para a 
molécula, e esse resultado é consistente com o modelo RPECV? 


Para o SnCh linear (Don), O estiramento assimétrico e a flexão são ativos no IV, mas o estiramento simétrico é 
inativo no IV (não ocorre variação do momento de dipolo molecular). 

Para o SnCl angular, Czy, os modos de estiramento simétrico, estiramento assimétrico e de geometria em 
tesoura são todos ativos no IV. 

Portanto, os dados sugerem que o SnCl seja angular, e isto é consistente com o modelo RPECV, pois há um 
par de elétrons isolado além dos dois pares de elétrons ligantes: 


| 


hos 
P 
c” hien 





1. Os modos vibracionais do XeF, são em 555, 515 e 213 cm™!, porém somente dois são ativos no IV. Explique por que isto é 
consistente com o fato do XeF, ter uma estrutura linear. 


2. Quantos modos vibracionais ativos no IV o CS, possui, e por quê? [Sugestão: o CS; é 1soestrutural com o CO;.] 








o 00. 


Geometria em tesoura 
Estiramento simétrico (À) (flexão simétrica) (A) Estiramento assimétrico (8,4) 
Ativo no IV (1151 em) Ativo no IV (518 em Ativo no TV (1362 em) 


Fig. 3.12 Os modos vibracionais do SOz (Cv). Em cada modo, o átomo de S também é deslocado da posição que é mostrada. 


3. O espectro no IV do SF, tem absorções em 838, 813 e 357 em!. Explique por que esses dados são consistentes com o fato 
do SF, pertencer ao grupo de pontos Cay em vez do Dan- 


4. A que grupo de pontos o F,O pertence? Explique por que os modos vibracionais em 928, 831 e 461 cm”! são todos ativos 
no IV. 
[Resp.: Cx] 


Moléculas angulares XY2: utilizando a tabela de caracteres de Cx 


A molécula de SO; pertence ao grupo de pontos Czy, e nesta seção vamos olhar novamente os três modos normais 
de vibração do SO», mas, desta vez, usaremos a tabela de caracteres de Cy para determinar: 


e se os modos de vibração envolvem estiramento ou flexão; 
e os identificadores de simetria dos modos vibracionais; 
e que modos de vibração são ativos no IV e/ou no Raman. 


A tabela de caracteres de Cx é mostrada a seguir, juntamente com um diagrama que relaciona a molécula de SO» 
com seu eixo C, e dois planos especulares. Vimos anteriormente que o eixo z coincide com o eixo C, e a molécula 
se localiza no plano yz. 


Cy 

Ai KIZ 
A2 XY 

B: XZ 

B: yZ 








Em uma molécula, os modos de estiramento ou flexão podem ser descritos em termos de variações causadas 
aos vetores de ligação ou ângulos de ligação, respectivamente. Primeiramente, consideremos as vibrações que 
envolvem estiramento de ligação no SO2. (Como uma molécula triatômica é um caso simples, é facilimo imaginar 
por que precisamos do exercício a seguir; no entanto, ele serve como um exemplo introdutório antes de 
considerarmos poliatômicas maiores.) Sem pensar a respeito de direções relativas nas quais as ligações podem 
estar estiradas, consideramos o efeito de cada operação de simetria do grupo de pontos Czy nas ligações no SO». 
Agora, fazemos a pergunta: quantas ligações são deixadas inalteradas por cada operação de simetria? O operador 
E deixa ambas as ligações S-O inalteradas, conforme o faz a reflexão através do plano o,'(yz). No entanto, a 
rotação em torno do eixo C, afeta ambas as ligações, e assim o faz a reflexão através do plano o(xz). Esses 
resultados podem ser resumidos na linha de caracteres apresentados a seguir, onde “2” significa “duas ligações 
inalteradas”, e “0” significa “sem ligações inalteradas”. 


E Q o(xz) dy'(yz) 


Isto é conhecido como uma representação redutível e pode ser reescrita na forma do somatório das linhas de 
caracteres a partir da tabela de caracteres de Ca. A inspeção da tabela de caracteres revela que o somatório das 
duas linhas de caracteres para as representações 4, e Bə nos dá o resultado de que precisamos, isto é: 


A 1 1 1 1 
Bi 1 — —1 1 


Somatório das linhas 2 0 0 2 


Este resultado nos diz que há dois modos de estiramento não degenerados, um de simetria 4, e um de simetria B2. 
Para uma molécula angular XY», trata-se simplesmente de relacionar esses identificadores a representações 
esquemáticas dos modos de estiramento, pois só pode haver duas opções: estiramento de ligações em fase ou fora 
de fase. No entanto, para sermos mais rigorosos, caracterizaremos agora as atribuições utilizando a tabela de 
caracteres de Cx. 

Os modos de vibração do SO; são definidos por vetores ilustrados por setas amarelas na Fig. 3.12. Para atribuir 
um identificador de simetria a cada modo vibracional, temos que considerar o efeito que cada operação de simetria 
do grupo de pontos C, tem nesses vetores. Para o estiramento simétrico (nı) da molécula de SO», os vetores são 
deixados inalterados pelo operador E e pela rotação em torno do eixo C2. Também não há nenhuma variação dos 
vetores quando a molécula é refletida através do plano o(xz) ou o,(yz). Se utilizarmos a notação de que “1” 
significa “sem variação”, então, os resultados podem ser resumidos conforme segue: 


E Q o(xz) dy'(yz) 


Agora compare esta linha de caracteres com as linhas na tabela de caracteres de Cx. Há uma correspondência 
com a linha para o tipo de simetria 4,, e, dessa maneira, o estiramento simétrico recebe o identificador de simetria 


À. Agora consideramos o modo de estiramento assimétrico (n3) da molécula de SO» (Fig. 3.12). Os vetores ficam 
inalterados pelas operações de E e de o,'(yz), mas suas direções são alteradas pela rotação em torno do eixo C e 
pela reflexão através do plano o,(xz). Usando a notação de que “1” significa “sem variação”, e “—1” significa “uma 
inversão da direção do vetor”, podemos resumir os resultados da seguinte maneira: 


E Q o(xz) dy (YZ) 


1 =] =] 1 


Isso corresponde ao tipo de simetria B» na tabela de caracteres de Czy, e, assim, o modo de estiramento assimétrico 
é marcado como B;. 


Agora lembre-se de que o SO, tem um total de (3n — 6) = 3 graus de liberdade vibracional. Tendo atribuído 
dois deles aos modos de estiramento, o terceiro deve surgir de um modo de flexão (ou geometria em tesoura). O 
modo de flexão (n2) pode ser definido em termos de variações do ângulo da ligação O-S—O. Para atribuir um 
identificador de simetria a esse modo de vibração, consideramos o efeito que cada operação de simetria do grupo 
de pontos Cx tem sobre o ângulo de ligação. Cada uma das operações de E, C2, oy(xz) e o'(yz) deixa o ângulo 
inalterado e, portanto, podemos escrever: 


E Q o(xz) Oy (YZ) 


Isso nos permite atribuir simetria 4, ao modo de geometria em tesoura. 

Finalmente, como podemos usar uma tabela de caracteres para determinar se um modo particular de vibração é 
ativo no IV ou no Raman? No lado direito de uma tabela de caracteres, há duas colunas que contêm as funções x, y 
e/ou z, ou produtos dessas funções (por exemplo, x”, xy, yz, (x? — y?), etc.). Não vamos detalhar as origens desses 
termos, mas nos concentrar unicamente nas informações que eles fornecem: 


Se o identificador de simetria (por exemplo, 41, B1, E) de um modo normal de vibração está associado a x, y ou z na tabela de caracteres, então, o modo é ativo no IV. 


Se o identificador de simetria (por exemplo, 4, B1, E) de um modo normal de vibração está associado a um termo de produto (por exemplo, x, xy) na tabela de caracteres, então, o 
modo é ativo no Raman. 


A molécula de SO, tem modos normais 4, e B, de vibração. Na tabela de caracteres de Cay, as colunas da 
direita para a representação 4, contêm funções z e também x”, y e z?. Dessa maneira, os modos 4, são ativos tanto 
no IV quanto no Raman. De modo semelhante, as colunas da direita para a representação B? contêm funções y e 
yz, e o estiramento assimétrico do SO; é ativo tanto no IV quanto no Raman. 


A molécula triatômica angular mais comum que você encontra diariamente é a H2O. Como o SO», a H2O 
pertence ao grupo de pontos C, e possui três modos de vibração, todos eles ativos no IV e no Raman. Eles são 
ilustrados na Fig. 3.13a que apresenta um espectro de IV calculado da HO em fase gás. (Um espectro 
experimental também mostraria estrutura fina rotacional.) Ao contrário, o espectro de IV da água líquida 
apresentado na Fig. 3.13b é largo e as duas absorções em torno de 3700 cm! não são resolvidas. O alargamento 
surge da presença de ligação hidrogênio entre as moléculas de água (veja a Seção 10.6). Além disso, os números 
de onda vibracional nos espectros na fase líquida e gás são deslocados um em relação ao outro. 
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Fig. 3.13 (a) Espectro de IV calculado da H2O em fase gás (Spartan °04, ©Wavefunction Inc. 2003) mostrando as três absorções 
fundamentais. Os valores experimentais são 3756, 3657 e 1595 cm™!. (b) Espectro IV da H,O líquida. 
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Estiramento assimétrico (E Deformação assimétrica (E 
Estiramento simétrico (A) Detormação simétrica (A,') Ativo no TV (1391 com) Ativo no IV (530 cm) 
Inativo no IV Ativo no IV (498 co!) Modo duplamente degenerado Modo duplamente degenerado 


Fig. 3.14 Os modos de vibração do SO; (Dzn); apenas três são ativos no IV. A notação + ou — é utilizada para mostrar o 
movimento “para cima” e “para baixo” dos átomos durante o modo de vibração. Dois dos modos são duplamente degenerados, 
dando um total de seis modos normais de vibração. 





1. No espectro vibracional do vapor de H,O, há absorções em 3756 e 3657 cm! correspondentes aos modos de estiramento 
B e A, respectivamente. Desenhe diagramas mostrando esses modos de vibração. 


2. A flexão simétrica da molécula não linear de NO; dá origem a uma absorção a 752 em. A que grupo de pontos o NO; per 
ten ce? Explique por que o modo de flexão simétrico é ativo no IV. Por que a ele é atribuído um identificador de simetria 
Ay? 


Moléculas XY; com simetria Dzn 


Uma molécula XY5, independentemente da forma, possui (3 x 4) — 6 = 6 graus de liberdade vibracionais. Em 
primeiro lugar vamos considerar as moléculas XY3 planas, que pertencem ao grupo de pontos Ds3p. Os exemplos 
são o SOs, o BF; e o AlCl;; os seis modos normais de vibração do SO; são apresentados na Fig. 3.14. As simetrias 
dos modos de estiramento enunciadas na figura são deduzidas por consideração de quantas ligações são deixadas 
inalteradas por cada operação de simetria do grupo de pontos Ds, (veja a Fig. 3.2, o Exemplo resolvido 3.3 e a 
Tabela 3.4). Os operadores E e op deixam todas as três ligações inalteradas. Cada eixo Cz coincide com uma 
ligação X-Y e, portanto, a rotação em torno de um eixo C» deixa uma ligação inalterada; o modo é semelhante 
para a reflexão através de um plano o,. A rotação em torno do eixo C; afeta todas as três ligações. Os resultados 
podem ser resumidos na seguinte linha de caracteres: 


Tabela 3.4 A tabela de caracteres para o grupo de pontos Ds, 


x +y,z 


(x? — y?, Xy) 


(xz, yz) 





E G Q Oh S Oy 


Se reescrevemos esta representação redutível na forma do somatório das fileiras de caracteres da tabela de 
caracteres de Dzn, podemos determinar as simetrias dos modos vibracionais da molécula XY; plana: 


Ay 1 1 1 1 1 1 
E 2 =] 0 2 =] 0 


Somatório das linhas 3 0 1 3 0 1 


A inspeção da Fig. 3.14 revela que o estiramento simétrico (o modo 41” não leva a uma variação do momento de 
dipolo molecular e, dessa maneira, não é ativo no IV. Isso pode ser constatado consultando-se a tabela de 
caracteres de Dzn (Tabela 3.4), em que os dados das duas colunas da direita mostram que o modo 4;' é inativo no 
IV, mas ativo no Raman. O estiramento assimétrico (É) de uma molécula XY; Ds, é duplamente degenerado, e a 
Fig. 3.14 mostra um desses modos. A vibração é acompanhada de uma variação do momento de dipolo molecular, 
e, assim, é ativa no IV. Na Tabela 3.4, os dados da coluna da direita para a representação E' mostram que o modo é 
ativo tanto no IV quanto no Raman. 

As simetrias dos modos de deformação de XY; Dzn (Fig. 3.14) são E' e A,” (veja o Problema 3.25 ao final do 
capítulo). Da tabela de caracteres de Ds, podemos deduzir que o modo 45" é ativo no IV, enquanto o modo E" é 
ativo no IV e no Raman. Também podemos deduzir que ambas as deformações são ativas no IV mostrando-se que 
cada deformação na Fig. 3.14 leva a uma variação do momento de dipolo molecular. 

Portanto, as moléculas com simetria Ds, (por exemplo, o SOs, o BF; e o AlCl) exibem três absorções em seus 
espectros IV: uma banda vem de um modo de estiramento e duas de deformações. Os espectros IV de ânions como 
o [NO3] e o [CO;]” também podem ser registrados, mas o contraíon pode também dar origem a bandas 
espectroscópicas no IV. Portanto, sais simples como os de metais alcalinos são escolhidos porque dão espectros 
nos quais as bandas podem ser atribuídas ao ânion (veja a Tabela 4.2). 
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Estiramento simétrico (A ) Deformação simétrica (A ) Estiramento assimétrico (E) Deformação assimétrica (E) 
Ativo no IV (3337 em) Ativo no IV (950 em! Ativo no IV (3414 emb Ativo no IV (1627 cm) 
(Modo duplamente degenerado) (Modo duplamente degenerado) 


Fig. 3.15 Os modos de vibração do NH; (C3,), todos os quais são ativos no IV. 


Moléculas XY; com simetria Csv 


Uma molécula XY; pertencente ao grupo de pontos €3, tem seis graus de liberdade vibracionais. Exemplos de 
moléculas €3, são o NHs, o PCl; e o AsF3. Os modos normais de vibração do NH; são apresentados na Fig. 3.15; 
observe que dois modos são duplamente degenerados. Os identificadores de simetria podem ser comprovados pelo 
uso da tabela de caracteres de C3, (Tabela 3.3). Por exemplo, cada uma das operações E, C3 e o, deixa os vetores 
que definem a vibração simétrica inalterados e, portanto, podemos escrever: 


Isso corresponde à representação 4, na tabela de caracteres de €3,, e, desse modo, o estiramento simétrico tem 
simetria 4,. Cada um dos modos de vibração apresentados na Fig. 3.15 tem simetria 4, ou E, e as funções listadas 
nas colunas da direita da Tabela 3.3 revelam que cada um dos modos de vibração é ativo tanto no IV quanto no 
Raman. Assim, esperamos observar quatro absorções no espectro IV de espécies, tais como o NH; gasoso, o NFs, 
o PCI; e o AsFs.. 

As diferenças do número de bandas nos espectros IV das moléculas XY, que possuem simetria C3y ou Ds, é 
um método de distinguir entre essas estruturas. Além disso, as moléculas XY3 com estruturas em forma de T (por 
exemplo, o ClF;) pertencem ao grupo de pontos Cx, e a espectroscopia vibracional pode ser empregada para 
distinguir suas estruturas daquelas das espécies C3y ou Da, XY3. 


Veja também a Fig. 2.17 


(3.10) 


Para as moléculas CIF; (3.10) ou BrF;, do gripo de ponto C», são seis os modos normais de vibração, 
aproximadamente descritos como estiramento equatorial, estiramento axial simétrico, estiramento axial 
assimétrico e três modos de deformação. Todos os seis modos são ativos no IV. 





1. O espectro IV do BF; mostra absorções em 480, 691 e 1449 cm. Utilize esses dados para decidir se o BF; tem simetria 
Cs ou Ds. 
[ Resp.: Dz,] 


2. No espectro de IV do NF;, há quatro absorções. Por que isto é consistente com o fato do NF; pertencer ao grupo de pontos 
C3, em vez de Da? 


3. O espectro IV do BrF; em uma matriz de argônio mostra seis absorções. Explique por que essa observação confirma que o 
BrF; não pode ter simetria Cay. 


4. Utilize a tabela de caracteres C3, para verificar se o modo de deformação simétrico da NH; (Fig. 3.15) tem simetria 44. 


Moléculas XY4 com simetria Ty ou Dan 


Uma molécula XY4 com simetria Tg tem nove modos normais de vibração (Fig. 3.16). Na tabela de caracteres de 
Ta (veja o Apêndice 3), a representação T tem uma função (x, y, zZ) e, portanto, os dois modos vibracionais de T» 
são ativos no IV. A tabela de caracteres mostra ainda que os modos T, são ativos no Raman. Os modos 4, e E são 
inativos no IV, mas ativos no Raman. Os espectros IV de espécies, tais como CCly, TIC, OsO4, [CIO4] e [S04] 
exibem duas absorções (veja a Tabela 4.2). 

Existem nove modos normais de vibração para uma molécula XY; plana quadrada (D4). Eles estão ilustrados 
para o [PtCL]2 na Fig. 3.17, juntamente com seus identificadores de simetria apropriados. Na tabela de caracteres 
de Dan (veja o Apêndice 3), as representações Áu e E, contêm funções z e (x, y), respectivamente. Portanto, dos 
modos vibracionais apresentados na Fig. 3.17, apenas os modos 4,1 e E, são ativos no IV. Uma vez que o [PtCl,]” 
contém um centro de inversão, aplica-se a regra de exclusão mútua, e os modos 4, e E, são inativos no Raman. 
De forma semelhante, os modos Aiz, Big e Bag que são ativos no Raman, são inativos no IV. Entre os compostos 
dos elementos do bloco p, as estruturas Dy, XY, são raras; a observação de absorções em 586, 291 e 161 em! no 
espectro de IV do XeF4 é consistente com a estrutura prevista pelo modelo RPECV. 
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Yy V- LP 
Estiramento simétrico (A | Deformação Estiramento Deformação 
Inativo no PV (duplamente degenerada) (E) (triplamente degenerado) (T) (triplamente degenerada) (7) 
Inativo mo DV Ativo no PY (3019 cr!) Ativo no [V (1306 cm) 


Fig. 3.16 Os modos vibracionais do CH, (Ta), dos quais apenas dois são ativos em IV. 





Inativo no IV (A ) 


Va Ve Fa 
Inativo no IV (B. Ativo no IV (E ) Ativo no [V (E ) 
313 cm” (duplamente degenerado) 165 co (duplamente degenerado) 


Fig. 3.17 Os modos de vibração do [PtCL,]” (Dan); apenas os três modos (dos quais dois são degenerados) vs, vę e v7 São ativos 
no IV. A notação + e — é usada para mostrar o movimento “para cima” e “para baixo” dos átomos durante o modo de vibração. 





1. Utilize a tabela de caracteres de Dyp no Apêndice 3 para verificar se os modos 4g, Big e Bzg do [PtCl,]” são inativos no IV, 
mas ativos no Raman. Por que isso ilustra a regra de exclusão mútua? 


O espectro no IV do Zrl, gasoso mostra absorções em 55 e 254 cm”!. Explique por que essa observação é consistente com 
` o fato de as moléculas de Zrl, terem simetria T4. 


3. O íon [PdCl,|” dá origem a três absorções em seu espectro de IV (150, 321 e 161 ecm!). Explique por que isso é prova de 
uma estrutura D,, em vez de 74. 


4. O S1iH,Ch é descrito como tendo uma estrutura tetraédrica; o S1H>Cl, tem oito vibrações ativas no IV. Comente essas 
afirmativas. 


Moléculas XY6 com simetria On 


Uma molécula XYs pertencente ao grupo de pontos O, tem (3 x 7) — 6 = 15 graus de liberdade vibracionais. A 
Fig. 3.18 mostra os modos de vibração do SF juntamente com seus identificadores de simetria. Apenas os modos 
Tiu são ativos no IV; isso pode ser confirmado na tabela de caracteres de O, no Apêndice 3. O átomo de S no SFs 
fica sobre um centro de inversão, os modos Tu são inativos no Raman (pela regra de exclusão mútua). Dos modos 
Tiu apresentados na Fig. 3.18, um pode ser classificado como modo de estiramento (939 cm"! para o SFs) e um 
como deformação (614 cm! para o SFs). 


Complexos de carbonilas metálicas, M(CO)n 


A espectroscopia no infravermelho é especialmente útil para a caracterização de complexos de carbonilas 
metálicas M(CO),, pois as absorções que têm origem nos modos de estiramento da ligação C—O (vco) são fortes e 
facilmente observadas no espectro de IV. Esses modos normalmente dão origem a absorções próximo a 2000 cm! 
(veja a Seção 24.2, no Volume 2) e essas bandas geralmente são bem separadas daquelas que vêm de estiramentos 
M-C, deformações M- C-O e deformações C-M-C. Portanto, os modos nco podem ser considerados 
separadamente dos modos de vibração restantes. Por exemplo, o Mo(CO) pertence ao grupo de pontos Op. Ele 
tem (3 x 13) — 6 = 33 modos de liberdade vibracional, dos quais 12 compreendem quatro modos Tiu (isto é, ativos 
no IV): vco 2000 em!, ómoco 596 em !, vmoc 367 em! e moc 82 em!. Os outros 21 modos são todos inativos no 
IV. Um espectrômetro de IV de rotina, de laboratório, cobre uma faixa que vai de =400 até 4000 cm! e, portanto, 
apenas os modos vco € ômoc são normalmente observados. Podemos confirmar que uma espécie M(CO) O, exibe 
apenas uma absorção na região de estiramento de C—O por comparação com o SFs (Fig. 3.18). O conjunto de seis 
ligações C—O no M(CO) pode ser considerado análogo ao conjunto de seis ligações S-F no SFs, Assim, uma 
molécula de M(CO)6 On possui modos de estiramento da carbonila Aig, E, e Tiu, mas apenas o modo Tu é ativo no 
IV. 





Y Va F3 


Inativo no TV (4) Inativo no IW E) Ativo no IV (Ti 
(duplamente degenerado) 939 cm (triplamente degenerado) 





Pa Ps Va 
Ativo no IV (T, Inativo no IV (T) Inativo no IVY (TF, ) 
614 em! (triplamente degenerado) (tinplamente degenerado) (triplamente degenerado) 


Fig. 3.18 Os modos de vibração do SFs (Op). Apenas os modos Tu são ativos no IV. 





1. Considerando apenas os seis grupos CO no Cr(CO) (On), faça os diagramas que representam os modos de estiramento Ag, 
E, e Ti. Utilize a tabela de caracteres de O, para deduzir que modos são ativos no IV. 
[Resp.: Veja a Fig. 3.18; cada C—O age da mesma maneira que uma ligação S-F] 


2. Em seu espectro de IV, o W(CO) exibe uma absorção em 1998 cm. Faça um diagrama mostrando o modo de vibração 
correspondente a essa absorção. 
[Resp.: Análogo ao modo Tu ativo no IV na Fig. 3.18] 


Complexos de carbonilas metálicas, M(CO)e nXn 


Na presente seção, ilustramos a relação entre os números dos modos vco ativos no IV e as simetrias dos 
complexos M(CO) »Xn. As carbonilas metálicas M(CO)s, M(CO)sX, trans-M(CO),X e cis-M(CO),X são todas 
descritas como “octaédricas”, mas apenas a M(CO) pertence ao grupo de pontos O, (Fig. 3.19). Anteriormente, 
vimos que um complexo M(CO) O, exibe uma absorção na região de estiramento do CO no seu espectro de IV. 
Ao contrário, C4 M(CO)sX apresenta três absorções; por exemplo, no espectro de IV do Mn(CO)sBr, as bandas 
são observadas em 2138, 2052 e 2007 cm™!. Pode-se entender as origens dessas bandas pelo uso da teoria dos 
grupos. Considere quantas ligações C—O na molécula de M(CO)X (Fig. 3.19) são deixadas inalteradas por cada 
operação de simetria (E, C4, C2, o, e oa) do grupo de pontos Ca (a tabela de caracteres de C4, é dada no Apêndice 
3). O diagrama visto a seguir mostra os eixos Cy e C> e os planos de simetria oy. Os planos og bissetam os planos 
dy (veja a Fig. 3.4). O operador E deixa todas as cinco ligações C—O inalteradas, enquanto a rotação em torno de 
cada eixo e a reflexão através de um plano og deixa uma ligação C—O inalterada. A reflexão através de um plano 
dy deixa três ligações C—O inalteradas. 





MICO), M (00),Ã ÍPEIRS - MCO) À, cis-M(CO), A, 
O, Cay Da Ciy 


Fig. 3.19 Grupos de pontos de complexos de carbonilas metálicas octaédricos M(CO)s, M(CO);X, trans-M(CO)X, e cis- 
M(CO),X2. Código de cores: metal M, verde; C, cinza; O, vermelha; grupo X, marrom. 





Os resultados podem ser resumidos na seguinte linha de caracteres: 


E (4 26 Oy Ou 


5 1 1 3 1 


Esta representação pode ser reduzida a linhas de caracteres a partir da tabela de caracteres de Ca: 


Ai 1 1 1 1 1 

A 1 1 1 1 1 

B: 1 —1 1 1 — 

E 2 0 =2 0 0 

Somatório das linhas 5 1 1 3 1 
Portanto, os modos vibracionais de M(CO);X têm simetrias 4,, Bı e E e a tabela de caracteres mostra que apenas 
os dois modos 4; e E são ativos no IV, consistente com a observação de três absorções no espectro de IV. 


Pode ser utilizada uma estratégia semelhante na determinação do número de modos de vibração ativos no IV 
para cis e trans-M(CO),X», bem como para outros complexos. A Tabela 3.5 fornece exemplos representativos. 





1. Desenhe um diagrama mostrando a estrutura do fac-M(-CO)3X3. Marque no eixo C; e um dos planos o,. 


2. Com o uso da tabela de caracteres de C3, (Apêndice 3), mostre que os modos de estiramento do CO do fac-M(CO);X3 têm 
simetrias 4, e E. Mostre que ambas são ativas no IV. 


3. Explique por que o espectro de IV do fac-[Fe(CO);(CN);] tem duas absorções fortes em 2121 e 2096 cmt, bem como 
duas bandas mais fracas em 2162 e 2140 em. 
[Resp.: Veja: J. Jiang et al. (2002) Inorg. Chem., vol. 41, p. 158.] 


Tabela 3.5 Modos de estiramento da carbonila (vco) para algumas famílias de complexos de carbonilas metálicas 
mononucleares; X é um grupo geral diferente de CO 


Complexo Grupo de pontos Simetrias de modos de Modos ativos no IV Número de absorções 
estiramento de CO observadas no espectro 
IV 
M(CO)s Oh Ang, Eg, Tiu Tu 1 
M(CO)sX Cav Ar, Ai, Ba, E Ar, A, E 3 
trans-M(C0)4X2 Dun Arg, Big, Eu Ey 1 
cis-M(C0)4X2 Cx Ar, An, Bı, B2 AY, Ay, Ba, B2 4 
fac-M(CO)3Xs Gy A, E A, E 2 
mer-M(CO)3X; Cy Ay, Aa, Bi Ay, Ay, Bi 3 


Observação de absorções espectroscópicas no IV 


Na seção anterior, centralizamos a nossa atenção em como estabelecer o número de graus de liberdade 
vibracionais para uma molécula simples com n átomos, como deduzir o número total de modos normais de 
vibração e como determinar o número de absorções esperadas em seu espectro de IV. Expandimos a discussão em 
um nível prático na Seção 4.5. 


3.8 Moléculas quirais 
Uma molécula é quiral se ela não for sobreponível à sua imagem especular.! 


As cadeias helicoidais, tais como o Ses (Fig. 3.20a), podem ser no sentido horário (right handed) ou no sentido 
anti-horário (left handed) e são quirais. Os complexos hexacoordenados, tais como o [Cr(acac):] ([acac]-, veja a 
Tabela 7.7), nos quais há três ligantes quelantes bidentados também possuem imagens especulares não 
sobreponíveis (Fig. 3.20b). As moléculas quirais podem girar o plano da luz plano polarizada. Essa propriedade é 
conhecida como atividade Ótica e as duas imagens especulares são conhecidas como isômeros óticos ou 
enantiômeros. Voltaremos a isso no Capítulo 19, no Volume 2. 

A importância da quiralidade é claramente vista nas, por exemplo, grandes diferenças das atividades de 
diferentes enantiômeros de medicamentos quirais. $ 

Uma cadeia helicoidal tal como o Ses é fácil reconhecer, mas nem sempre é tarefa fácil identificar um 
composto quiral tentando convencer a si mesmo de que ele é, ou não é, sobreponível à sua imagem especular. As 
considerações de simetria vêm em nosso auxílio. 


Uma molécula quiral não contém um eixo impróprio (Sn) de simetria. 


Outro critério de uso comum para identificar uma espécie quiral é a falta de um centro de inversão, i, e de um 
plano de simetria, o. No entanto, ambas as propriedades são compatíveis com o critério apresentado anteriormente, 
pois podemos reescrever as operações de simetria i e o em termos das rotações impróprias S, e sı, 
respectivamente. (Veja o Problema 3.35 ao final do capítulo.) Uma palavra de precaução: poucas são as espécies 
que não são quirais (são aquirais), apesar da falta de um centro de inversão, i, e de um plano de simetria, o. Essas 
espécies “problema” pertencem a um grupo de pontos S,, em que n é um número par. Um exemplo é o derivado 
tetrafluorado do espiropentano mostrado na Fig. 3.21. Essa molécula não contém um centro de inversão, nem um 
plano especular, e, daí, poderia ser considerada quiral. No entanto, essa conclusão está incorreta porque a 
molécula contém um eixo S4. 





(a) 





A-enanhóÓmero A-enantÓMEro 


(b) 






: Fig. 3.20 Um par de enantiômeros consiste em duas espécies moleculares que são imagens especulares uma da outra e 
> não são sobreponíveis. (a) O Se, helicoidal tem a hélice no sentido horário e no sentido anti-horário. (b) O complexo 
hexacoordenado [Cr(acac);] contém três ligantes quelantes bidentados idênticos; os identificadores A e A descrevem a 

configuração absoluta da molécula (veja o Boxe 19.3, no Volume 2). 





O ligante oxalato, [C,0,]”, é um ligante bidentado e a estrutura do íon complexo [Cr(0x)3]”” é apresentada 
a seguir. A visão no diagrama da direita é ao longo de um eixo O-Cr-O. 





Fig. 3.21 Um derivado tetrafluorado do espiropentano que pertence ao grupo de pontos S4. Trata-se de um exemplo de uma 
molécula que não contém um centro de inversão nem qualquer plano especular, mas, apesar disso, é aquiral. 


Mostre que o grupo de pontos ao qual pertence o ion é o D; e que os membros desse grupo de pontos são 
quirais. 





2 (a) (b) 
Usando o esquema da Fig. 3.10: 


INICIAR => 

A molécula é linear? Não 

Ela tem simetria Ta, Oh ou h? Não 

Existe um eixo Gn? Sim; um eixo (3; perpendicular ao plano do papel no diagrama (a) 

Existem três eixos (2 perpendiculares ao eixo principal? Sim; um corre verticalmente no plano do papel através do centro de Fe no 

diagrama (b) 
Existe um plano or (perpendicular ao eixo principal)? Não 
Existem n planos ga (contendo o eixo principal)? Não 
œ> PARAR 

O grupo de pontos é D». 


Não foram identificados qualquer centro de simetria ou planos de simetria e isso confirma que as espécies 
moleculares no grupo de pontos D; são quirais. 


Consultando a tabela de caracteres (Apêndice 3) para o grupo de pontos D3, mostre que os elementos de simetria do grupo de 
pontos D; não incluem i, o ou eixo S,. 


TERMOS IMPORTANTES 








Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


rj absorção fundamental 

nm centro de simetria ou centro de inversão (i) 

E eixo de rotação (C,) 

[eixo de rotação impróprio (S,) 

o elemento de simetria 

[1 enantiômero (isômero Ótico) 

[1] espécies quirais 

c] graus de liberdade rotacionais 

[E graus de liberdade translacionais 

[E graus de liberdade vibracionais 

E grupo de pontos 

C] modo normal de vibração 

C modos degenerados de vibração 

c] operador de simetria 

c] operador identidade (E) 

[plano de reflexão (on, o, OU og) 

Đ@ regra de exclusão mútua O T regra de seleção para um modo ativo no IV 
c] regra de seleção para um modo ativo no Raman 
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D. Willock (2009) Molecular Symmetry, Wiley, Chichester — Um texto introdutório sobre simetria e teoria dos 
grupos e suas aplicações à espectroscopia vibracional e à ligação química. 


Espectroscopia no infravermelho 


E.A.V. Ebsworth, D.W.H. Rankin and S. Cradock (1991) Structural Methods in Inorganic Chemistry, 2nd edn, 
Blackwell Scientific Publications, Oxford — O Capítulo 5 trata de espectroscopia vibracional com detalhes. 
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New York — Part A: Theory and Applications in Inorganic Chemistry — Um inestimável livro de referências 
para todos os químicos inorgânicos experimentais praticantes, e inclui detalhes de análise de coordenadas 
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PROBLEMAS 


Alguns destes problemas exigem o uso da Fig. 3.10. 
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Dê as estruturas das moléculas a seguir: (a) BCl; (b) SO;: (c) PBrs; (d) CS»; (e) CHF». Que moléculas são 
polares? 

Na teoria dos grupos, o que significam os simbolos (a) E, (b) o, (c) C, e (d) 8,? Qual é a distinção entre os 
planos identificados como on, Ov, Oy € og? 

Para cada uma das seguintes formas bidimensionais, determine o eixo de simetria de rotação de ordem mais 
alta. 
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Desenhe a estrutura do SO; e identifique suas propriedades de simetria. 

A estrutura do H,0> foi mostrada na Fig. 2.1. Além do operador E, o H20, possui apenas outro operador de 
simetria. Qual é ele? 

Através do desenho de diagramas apropriados, ilustre o fato do BF; possuir um eixo ternário, três eixos 
binários e quatro planos de simetria. Dê os identificadores apropriados a esses elementos de simetria. 
Usando a resposta do Problema 3.6 para sua ajuda, deduza que elementos de simetria são perdidos indo-se 
(a) do BF; para o BCIF; e (b) do BCIF, para o BBrCIF. (c) Que elemento de simetria (além do E) é comum a 
todas as três moléculas? 

Quais das seguintes moléculas ou íons contêm (a) um eixo C3, mas nenhum plano op, e (b) um eixo C3 e um 
plano on: NH3; SOs; PBrs; AlICh; [SO4]”; [NOs]? 

Quais das seguintes moléculas contêm um eixo C, e um plano op: CCL; [ICL]; [SO4]”; SiF4; XeF4? 
Quantos planos especulares cada uma das seguintes moléculas contém: (a) SF4; (b) H2S; (c) SFs; (d) SOF4; 
(e) SO»; (f) SO3? 

(a) Que estrutura você esperaria que o SLHs possuísse? (b) Desenhe a estrutura do confôrmero mais 
favorecido em termos de energia estérica. (c) Esse confôrmero possui um centro de inversão? (d) Desenhe a 
estrutura do confôrmero menos favorecido em termos de energia estérica. (e) Esse confôrmero possui um 
centro de inversão? 

Quais das espécies seguintes contêm centros de inversão? (a) BF; (b) S1F4; (c) XeF4; (d) PFs; (e) [XeFs]; (1) 
SF6; (g) C2F4; (h) H)C=C=CH. 

Explique o que significa um eixo de rotação de ordem o. 

A qual grupo de pontos o NF; pertence? 

O grupo de pontos do [AuCL] é o Don. Qual é a forma desse íon? 

Determine o grupo de pontos do SFsCI. 

O grupo de pontos do BrF; é o Cx. Desenhe a estrutura do BrF; e compare sua resposta com as previsões do 
modelo RPECV. 

No Exemplo resolvido 2.7, previmos a estrutura do íon [XeFs]”. Mostre que essa estrutura é consistente com 
a simetria Dsp. 

Atribua um grupo de pontos a cada membro da série (a) CCL, (b) CCHF, (c) CCLF;, (d) CCIF; e (c) CF4. 

(a) Deduza o grupo de pontos do SF4. (b) O SOF, está no mesmo grupo de pontos? 

Qual dos seguintes grupos de pontos possui o mais alto número de elementos de simetria: (a) Oh; (b) Ta; (c) 
h? 

Determine o número de graus de liberdade vibracional para cada um dos seguintes compostos: (a) SO2; (b) 
Quantos modos normais de vibração são ativos no IV para (a) H20, (b) SiF4, (c) PCH, (d) AICH, (e) CS, e (1) 
HCN? 

Utilize a tabela de caracteres de C, para confirmar se o D2O (“água pesada”) tem três modos de vibração 
ativos no IV. 

Considerando o efeito que cada operação de simetria do grupo de pontos Ds, tem no modo de deformação 
simétrica apresentado na Fig. 3.14, confirme que esse modo tem simetria 45”. 

A qual grupo de pontos pertence o CBr;? Usando a devida tabela de caracteres, construa uma representação 
redutível para os modos de estiramento de vibração. Mostre que ela se reduz a 4, + D. 

Seis dos nove graus de liberdade vibracionais do SiF4 são ativos no IV. Por que as absorções no IV são 
observadas apenas a 389 e 1030 cm”! para esse composto? 


3.28 O AbCh pertence ao grupo de pontos Dap: 





(a) Quantos graus de liberdade vibracionais possui o AbCIs? (b) Utilize a tabela de caracteres de Dn no 
Apêndice 3 para determinar as simetrias dos modos de estiramento de vibração ativos no IV. 

3.29 Os espectros de IV dos sais de [AIFs]” (Or) exibem absorções em torno de 540 e 570 cm !. Usando uma 
abordagem da teoria dos grupos, comprove que apenas uma dessas absorções tem origem em um modo de 
estiramento. 

3.30 Determine quantos modos de estiramento do CO são possíveis para o trans-M(CO),X>. Quais são suas 
simetrias e quantas são ativas no IV? 

3.31 Em 1993, foi divulgado pela primeira vez o íon [Pt(CO)4] + [G. Hwang et al. (1993) Inorg. Chem., vol. 32, 
p. 4667]. Uma forte absorção em 2235 cm™ no espectro de IV foi atribuída a nco, e ela estava ausente no 
espectro Raman. No espectro Raman, foram observadas duas absorções (nco) em 2257 e 2281 cm! 
(ausentes no espectro de IV). Mostre que esses dados são consistentes com o fato de o [Pt(CO),]** ter 
simetria Dap. 

3.32 Explique como você poderia distinguir entre o cis-M (CO)X> e o trans-M(CO)X; usando as informações 
da região de estiramento do CO dos espectros de IV. Inclua em sua resposta uma derivação do número de 
modos vco para cada molécula. 

3.33 (a) A qual grupo de pontos pertence um XY; bipiramidal triangular? Determine o número e simetrias dos 
modos de estiramento de vibração para essa molécula. (b) O espectro de IV do PF; gasoso exibe absorções 
em 1026 e 944 cm'!. Mostre que essa observação é consistente com sua resposta da parte (a). Quantas 
absorções você esperaria observar no espectro Raman do PF; gasoso com origem nos modos de estiramento? 

3.34 Explique o que significam os termos (a) quiral; (b) enantiômero; (c) cadeia helicoidal. 

3.35 Confirme que a operação de simetria de (a) inversão é equivalente a uma rotação S» imprópria, e (b) reflexão 
através de um plano é equivalente a uma rotação S, imprópria. 





TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


3.36 A emissão de monóxido de carbono a partir de motores de exaustão é controlada por conversores catalíticos 
que catalisam a conversão de CO a CO». As emissões de CO podem ser quantificadas usando-se 
espectroscopia no IV com limite de detecção menor do que 0,5 mg m”. (a) A absorção no IV monitorada 
durante a análise do CO é em 2143 cm™. Trace um diagrama do modo vibracional que dá surgimento a essa 
absorção. (b) Por que a presença de CO, poderia interferir com a detecção do CO? (c) 78% da atmosfera da 
Terra é N, e o modo de estiramento fundamental dá surgimento a uma absorção em 2359 cm”. Por que essa 
absorção não interfere na análise do CO por espectroscopia no IV? (d) Em referência ao Capítulo 29, no 
Volume 2, comente por que o CO é tóxico. (e) Calcule o número de moléculas de CO presentes em 1 dm” de 
ar contendo 0,20 mg m” de CO. 

3.37 A hemoglobina é a metaloproteina, contendo ferro, responsável pelo transporte de O, na corrente sanguínea 
de mamíferos. Quando o O; se liga ao centro de Fe, ele faz isso em uma geometria “end-on” e dá surgimento 
a uma banda no espectro de IV em 1107 cm"!. Nenhuma absorção está presente no espectro de IV do O, 
gasoso. Discuta essas observações. (Não é necessário discutir a ligação na oxiemoglobina.) 


t Veja O.J. Curnow (2007) J. Chem. Educ., vol. 84, p. 1430. 

t Para mais detalhes, veja P. Atkins and J. de Paula (2010) Atkins" Physical Chemistry, 9th edn, Oxford University Press, Oxford, 
p. 471. 

t? Esta definição foi obtida de Basic terminology of stereochemistry: TUPAC Recommendations 1996 (1996) Pure Appl. Chem., 
vol. 68, p. 2193. 

t Artigos relevantes são: E. Thall (1996) Journal of Chemical Education, vol. 73, p. 481 — “When drug molecules look in the 
mirror”; H. Caner et al. (2004) Drug Discovery Today, vol. 9, p. 105 — “Trends in the development of chiral drugs”; M.C. Núñez 
et al. (2009) Curr. Med. Chem., vol. 16, p. 2064 — “Homochiral drugs: a demanding tendency of the pharmaceutical industry”. 
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4.1 Introdução 


Analisar compostos químicos e confirmar sua natureza é parte crucial da química prática. Além das aplicações em 
laboratórios de pesquisas, a análise é uma parte cotidiana do trabalho de cientistas em áreas como a indústria 
farmacêutica, controle da qualidade de alimentos e bebidas, monitoramento ambiental e ciência forense. Os 
modernos laboratórios oferecem uma ampla variedade de técnicas analíticas e, no presente capítulo, são 
detalhadas a teoria e as aplicações de alguns desses métodos. Daremos ênfase às técnicas empregadas para 
determinar a natureza e propriedades espectroscópicas de um composto, e não nos interessaremos pela 
determinação das quantidades de elementos ou compostos traços em, por exemplo, amostras de água e ar.” 
Os métodos analíticos podem ser agrupados de modo muito aproximado de acordo com sua utilização em: 


e análise de composição e determinação de fórmula; 
e investigação de ligação, conectividade de átomos e estados de oxidação dos elementos de um composto; 
e determinação da estrutura molecular. 


As apresentações de diversas técnicas (voltametria cíclica, microscopia eletrônica de transmissão, magnetismo, 


espectroscopia de emissão) foram deixadas para depois no decorrer do livro, de modo a facilitar a associação com 
detalhes teóricos apropriados ou aplicações específicas. 


O componente que está sendo analisado em um sistema é chamado de analito. 


4.2 Técnicas de separação e purificação 


Antes de começar a analisar um composto, é crucial garantir sua pureza. A presente seção apresenta métodos de 
rotina de separação e purificação de compostos químicos. 


Cromatografia gasosa (CG) 
Cromatografia gasosa (CG) é uma técnica de separação na qual a fase móvel é um gás; a fase estacionária fica empacotada dentro de uma coluna capilar ou de microdiâmetro. 


A cromatografia gasosa (CG) é empregada para separar componentes voláteis de uma mistura e depende das 
diferentes interações dos componentes em uma fase móvel (o gás carreador) com uma fase estacionária (por 
exemplo, alumina ou sílica) contida em uma coluna cromatográfica. A amostra é injetada em um fluxo de gás 
carreador seco que é aquecido de modo que os componentes da amostra fiquem na fase vapor. A amostra é levada 


para dentro de uma coluna cromatográfica capilar ou de microdiâmetro (Fig. 4.1), cuja temperatura é controlada 
de modo a manter as amostras no estado gasoso. Os tempos que os componentes da mistura levam para eluir da 
coluna cromatográfica são os tempos de retenção característicos e os dados são lidos na forma de um 
cromatograma (uma representação gráfica da intensidade relativa em função do tempo). Os componentes da 
amostra que não interagem bem com a fase estacionária têm os menores tempos de retenção, enquanto os 
componentes mais fortemente adsorvidos se movem mais lentamente pela coluna. Enquanto a CG é aplicada de 
modo rotineiro para separar compostos voláteis, a cromatografia líquida (CL) tem aplicações mais amplas em 
química inorgânica. 
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Fig. 4.1 Diagrama esquemático mostrando os componentes de um instrumento de cromatografia gasosa acoplado a um 
espectrômetro de massa (CG-EM) com controle por computador. 


Cromatografia líquida (CL) 
Cromatografia líquida (CL) é uma técnica de separação na qual a fase móvel é um líquido; a fase estacionária ou é empacotada dentro de uma coluna ou aderida a uma placa de vidro. 


Para a purificação de um produto após a síntese, frequentemente é empregada a cromatografia líquida de coluna. 
O material bruto é adsorvido em uma fase estacionária (por exemplo, alumina ou sílica com diâmetro de partícula 
= 20 um). A coluna é eluída com um solvente ou uma mistura de solventes (a fase móvel) escolhida de modo a 
separar os componentes com base em suas diferentes solubilidades e interações com a fase estacionária. 
Primeiramente são realizadas separações de teste usando a cromatografia em camada delgada (CCD). A razão 
entre a distância percorrida pelo analito e a frente do solvente é chamada de fator de retenção (valor de R). É 
estabelecido um equilíbrio entre as espécies ligadas à superficie e à solução, e a preferência de determinada 
espécie pela fase estacionária ou móvel é dada pela constante de equilíbrio, K, em que: 


K estar HNÄTIA 


Lmável 


Em baixas concentrações, as atividades, a, podem ser consideradas de modo aproximado como concentrações. À 
medida que a coluna é eluída com solvente, alguns componentes são removidos da fase estacionária mais 
facilmente do que outros, e é obtida a separação da mistura. A Fig. 4.2 mostra uma montagem de coluna aberta. 
Para componentes coloridos, a separação pode ser acompanhada com os olhos, mas métodos instrumentais (por 
exemplo, espectroscopia de absorção no UV ou espectrometria de massa) podem ser integrados ao sistema (Fig. 
4.3). Na cromatografia de coluna, as frações são eluídas sob escoamento por gravidade ou sob pressão 
(cromatografia de flash). 


Cromatografia líquida de alto desempenho (CLAD) 


Cromatografia líquida de alto desempenho (CLAD) é uma forma de cromatografia líquida em que a fase móvel é introduzida sob pressão e a fase estacionária consiste em partículas 
muito pequenas (diâmetro de 3-10 um). 
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Fig. 4.2 Representação esquemática de um conjunto de cromatografia de coluna aberta. 


A técnica de cromatografia líquida de alto desempenho (CLAD) está resumida na Fig. 4.4. Todas as partes do 
processo de separação são controladas por computador. Os solventes são desgaseificados antes do uso, e a 
velocidade do fluxo de cada solvente é controlada de modo que cada mistura de solventes que entra na bomba tem 
uma composição predeterminada. A bomba opera a pressões de até = 40 MPa, e a velocidade de escoamento dada 
pela bomba varia conforme necessário. Após a injeção da amostra, a fase móvel entra na coluna cromatográfica. 
As frações eluídas são monitoradas usando um detector (por exemplo, UV-VIS, fluorescência, IV, dicroismo 
circular ou espectrometria de massa) e os dados são registrados em termos de, por exemplo, absorbância em 
função do tempo de retenção. 

A CLAD analítica emprega colunas de 3-25 cm de comprimento e largura de 2-4 mm, e o diâmetro das 
partículas da fase estacionária é de 3-10 um. A CLAD preparativa pode utilizar até 1 g de amostra, com colunas de 
= 25 cm de comprimento e diâmetro de 10-150 mm. Na CLAD de fase normal, a fase estacionária é um 
adsorvente polar tal como a sílica (diâmetro uniforme das partículas =10 um) empacotada em uma coluna. Os 
solventes geralmente são apolares ou de baixa polaridade. 
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Fig. 4.3 Diagrama esquemático mostrando os componentes de um instrumento de cromatografia líquida acoplado a um 
espectrômetro de massa (CL-EM) controlado por computador. 
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Fig. 4.4 (a) Um instrumento de CLAD. Os solventes ficam contidos em frascos na parte superior. A coluna fica na câmera com 
a porta aberta. (b) Diagrama esquemático ilustrando os componentes de um instrumento de CLAD controlado por computador. 


As frações são eluídas da coluna na ordem de sua polaridade, com os componentes apolares eluindo primeiro. As 
propriedades estéricas dos substituintes em um composto têm uma influência significativa sobre a velocidade de 
eluição. Na CLAD de fase reversa, a superficie da fase estacionária é modificada de modo a ser hidrofóbica. Ela é 
combinada com solventes polares, geralmente água misturada com MeOH, MeCN ou THF, e as frações são 
eluídas da coluna na ordem decrescente de polaridade. 

Um exemplo da aplicação da CLAD é a separação de fulerenos (veja a Seção 14.4). As colunas empacotadas 
com fases estacionárias projetadas especificamente para a separação de fulerenos em escala preparativa estão 
disponíveis comercialmente (por exemplo, colunas Cosmosil'M Buckyprep). 


Recristalização 
Recristalização é uma etapa de purificação que envolve a dissolução e cristalização de um sólido a partir de um solvente ou de uma mistura de solventes. 


Após a sintese e separação cromatográfica de um composto sólido, geralmente é utilizada a recristalização como 
etapa final de purificação. Suponha que você queira separar um composto A das impurezas menores. Em primeiro 
lugar, é necessário encontrar um solvente no qual A seja insolúvel a baixas temperaturas, mas seja muito solúvel a 
temperaturas mais elevadas. Normalmente, os compostos polares ou iônicos são solúveis em solventes polares 
(por exemplo, água, acetonitrila, diclorometano, metanol), enquanto os compostos apolares são solúveis em 
solventes apolares (por exemplo, hexanos, tolueno). As impurezas também podem ser solúveis no mesmo solvente 
ou mistura de solventes, mas, de modo ideal, é encontrado um solvente no qual as impurezas são insolúveis. Para 
o último caso, após os testes preliminares para determinar um solvente adequado, o solvente é adicionado a A 
bruto e a mistura é aquecida. As impurezas insolúveis são removidas por filtragem da solução quente, e o filtrado 
é deixado esfriar à temperatura ambiente ou abaixo dela. À medida que a solução esfria, a solubilidade de A 
diminui e, uma vez a solução tenha ficado saturada, A começa a cristalizar a partir da solução. Se a cristalização 
for relativamente rápida, formam-se microcristais. Se tanto A quanto as impurezas forem solúveis no mesmo 
solvente, a amostra bruta é dissolvida no solvente em ebulição e a solução é deixada a esfriar lentamente. O 
crescimento dos cristais envolve a construção de uma rede cristalina ordenada (Fig. 4.5 e veja o Capítulo 6) e a 
meta é excluir as impurezas da rede. 


CRT TER 
Eere: a!” 

No e a ar 

Riema mia Br O 





Fig. 4.5 Quando o ácido bórico, B(OH), cristaliza, as moléculas se agrupam em camadas, e isso produz cristais de forma bem 
definida (morfologia). 


4.3 Análise elementar 


Análise CHN por combustão 


A análise quantitativa de carbono, hidrogênio e/ou nitrogênio em um composto é realizada simultaneamente 
utilizando um analisador CHN. O composto é inteiramente queimado e as quantidades de produtos são medidas. 
Uma massa acuradamente conhecida da amostra (2-5 mg) fica selada em uma cápsula de alumínio ou estanho. 
Depois que a amostra for introduzida no analisador, sua combustão e a análise de produtos serão inteiramente 
automatizadas. A amostra passa por um tubo de pirólise e é aquecida à = 900°C em uma atmosfera de O, puro. O 
carbono, o hidrogênio e o nitrogênio são oxidados a CO2, H20 e óxidos de nitrogênio. Uma corrente de hélio 
transporta os produtos gasosos para dentro de uma câmara que contém cobre aquecido, onde os óxidos de 
nitrogênio são reduzidos a N5, e é removido o excesso de O2. A seguir, o gás carreador leva a mistura de CO», H2O 
e N2 para dentro de uma câmara de análise, onde eles são separados com o uso de um tipo especializado de 
cromatografia gasosa (cromatografia frontal) que não requer uma fase móvel. A detecção dos gases utiliza um 
detector de condutividade térmica. A análise automatizada leva cerca de 5 minutos, e as porcentagens de C, He N 
são registradas com uma exatidão de até < 0,3%. 

Os modernos analisadores CHN também são equipados para determinar composições de S e O. O enxofre é 
determinado por oxidação a SO», e o oxigênio, por conversão a CO, e a seguir a CO». 


1. A análise CH de um composto [PtCI>(PR:),] fornece C 54,65%), H 3,83%. R é igual a Ph ou Bu? Os dados experimentais 
estão dentro de limites aceitáveis em comparação com os valores calculados? 


2. A análise CHN para um complexo [TiCli(PDs -n] fornece C 46,03%, H 3,85%, N 10,72%. Qual é o valor de nº 
Espectroscopia de absorção atômica (EAA) 


A determinação quantitativa de um metal pode ser realizada com o uso da espectroscopia de absorção atômica (EAA) pela observação do espectro de absorção dos átomos gasosos 
do metal. 


O espectro de emissão de hidrogênio atômico (Seção 1.4) consiste em uma série de linhas definidas, cada qual 
correspondendo a uma transição eletrônica discreta dos níveis de energia mais altos para os mais baixos (Fig. 1.3). 
Em contrapartida, se o hidrogênio atômico for irradiado, ele dará origem a um espectro de absorção. Todo 
elemento tem um espectro de emissão atômica e um espectro de absorção atômica característicos, e o método 
analítico mais comum para a determinação quantitativa de um dado metal é a espectroscopia de absorção atômica 
(EAA, sigla em inglês, AAS). De maneira geral, a radiação que utiliza um comprimento de onda correspondente a 
uma transição específica é selecionada para análise (por exemplo, 217,0 ou 283,3 nm para o Pb). 

O metal sob análise geralmente não está em uma forma elementar, e, assim, o primeiro passo é a digestão 
(decomposição) da amostra e de uma série de padrões. Os padrões contêm concentrações conhecidas do metal 
sendo analisado e são empregados para construir uma curva de calibração (veja a seguir). O espectrômetro de 
absorção atômica (Fig. 4.6) contém ou um atomizador de chama, ou um forno de grafita ou um atomizador 
aquecido eletricamente. Cada padrão para a calibração inicialmente é aspirado dentro de uma câmara de 
nebulização. O fino spray de líquido que se forma é, então, atomizado. A radiação de comprimento de onda 
apropriado para o metal que está sendo detectado é gerada em uma lâmpada de catodo oco e passa através do 
padrão atomizado ou da amostra. A quantidade de radiação absorvida é registrada. Os modernos instrumentos de 


EAA são controlados por computador, e os dados são registrados e processados automaticamente. Uma relação 
linear entre absorbância e concentração segue da lei de Beer-Lambert (veja a Seção 4.7). No entanto, para 
absorbâncias superiores a = 0,5, ocorrem desvios de uma representação gráfica linear, e, portanto, é necessário 
trabalhar com soluções devidamente diluídas. Começando com uma solução-mãe de concentração acuradamente 
conhecida, é preparada uma série de cinco soluções-padrão que são usadas para obter a curva de calibração. Esta 
curva deve incluir um branco (isto é, o solvente) para responder por efeitos de ruído de fundo. Uma vez tenha sido 
elaborada a curva de calibração, o processo é repetido com a amostra de composição desconhecida, e a 
absorbância medida é usada na determinação da concentração de metal na amostra. A técnica EAA é 
extremamente sensível e o limite de detecção é da ordem de ug dm”. 
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Fig. 4.6 Diagrama esquemático apresentando os componentes de um espectrômetro de absorção atômica. 


O cátion [X]”*, visto a seguir, foi preparado na forma do sal [X][PFs],. A análise elementar mostrou que o 
composto é o [X][PFs], : xNa[PFs|]. O complexo é solúvel em acetonitrila (MeCN), mas não em água. O teor 
de sódio da amostra foi determinado por EAA. 








Foi preparada uma solução-mãe (1,0 x 10“ mol dm) de NaCl. Os padrões foram preparados pela adição 
de 2,0, 3,0, 4,0, 6,0 ou 10,0 cm” da solução-mãe a um balão volumétrico de 100 cm”; foram adicionados 5 
cm? de MeCN a cada balão que, então, foi preenchido até a marca de 100 cm? com água deionizada. 
Também foi preparado um branco. A amostra para análise foi preparada pela dissolução de 8,90 mg de [X] 
[PF6]> : xNa[PFs] em 2,5 cm? de MeCN em um balão volumétrico de 50 cm. Este foi preenchido até a marca 
com água deionizada. Essa solução foi diluída 10 vezes com uma solução a 5% (em volume) de MeCN/água. 
Usando uma lâmpada de catodo oco de sódio (4 = 589 nm), foi empregada a EAA para determinar a 
absorbância de cada padrão. Cada leitura de absorbância foi corrigida para a absorbância do branco e os 
dados tabulados são vistos a seguir: 


[Na*]/umol dm? 2,0 3,0 4,0 6,0 10,0 


Absorbância corrigida, À 0,0223 0,0340 0,0481 0,0650 0,1144 


[Dados: P. Rósel, Ph.D. Thesis, University of Basel, 2009] 

(a) Confirme as concentrações dos padrões dadas na tabela. (b) Como é preparado o branco? (c) Faça a 
representação gráfica de uma curva de calibração e determine a relação entre A e [Nat]. (d) A amostra de 
[X][PF6]2 + xNa[PFs] deu um absorbância de 0,0507. Determine a concentração de íons Na” na amostra. 
Então, determine x na fórmula. 


(a) Para a solução-mãe: [Na+] = 1,0 x 10 mol dm? 
Em 2,0 cm” dessa solução: 
2.0 x 1,0 x 10º 
|O) 
- 2.0 x 10" mols 


Número de mols de Na 


Após completar para 100 cm”: 


20x107 x10 


Na”| = — 2.0 x 10™% mol dm ~> 
j f HH) 


= 2,0 pmol dm * 
As outras concentrações podem ser confirmadas de maneira semelhante. 


(b) O branco deve conter os mesmos solventes da amostra, assim deverá ser uma mistura de água deionizada e 
MeCN a 5% em volume. 


(c) Utilizando os dados fornecidos, construímos uma representação gráfica de 4 em função de [Nat]. O ajuste dos 

mínimos quadrados lineares dá uma curva que passa pela origem (um resultado da correção feita com o uso do 
branco). 

A 0,12 
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RA 


003 





0.00 + 
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A equação para a curva é: 
A = 0,0114 x [Na] 
(d) A partir da equação acima, podemos determinar [Na*] para a amostra utilizando o valor de 4 = 0,0507: 


0.0507 
a | = 

- QOlIdS 
Portanto, a concentração do Na[PFs] é de 4,45 umol dm”? = 4,45 x 10-6 mol dm 





= 4,45 umol dm A 


A solução da amostra usada na análise contém 8,90 mg de [X] [PFs]> : xNa[PFs] em 50 cm”, diluída 10 vezes, isto 
é, 8,90 mg em 500 cm. 


Mols de Na[PFs] em 500 cm” 


500 x445x 10º 
E 1000 o 








— j m m 


= 2,23 x 107º 
(com 3 algarismos significativos) 


Massa molecular do Na[PF6] = 168 g mol; 


Massa do Na[PFs] na amostra 


(2,23 x 10) x 168 
375 x 10" g 
= (1,375 mg 


Portanto, 8,90 mg de [X][PFs|> : xNa[PF6] contêm 0,375 mg de Na[PFs]. 

x pode ser determinado encontrando-se a razão entre o número de mols de [X][PFs], : Na[PFs]. 

Os 8,90 mg de [X][PF6]2 : xNa[PFs] são constituídos de 0,375 mg de Na[PFs] e 8,53 mg de [XI[PFs|-. 
A massa molecular de [X][PFs]> = 1362 g mol! 
8,53 
[362 


(com 3 algarismos significativos) 


Quantidade de [X][PFs]; em 8,53 mg = = 6,26 pmol 


Razão entre os números de mols de [XI|[PFs], : Na[PFs] = 6,26 : 2,23 = 1 : 0,36 


Portanto, x = 0,36. 





1. Consultando a Seção 7.12, comente a respeito das características estruturais de [X]”* (desenhado no Exemplo resolvido 
4.1) que levam os íons Na” a serem retidos no complexo. 


2. Qual é a significância física de um valor de x = 0,36 na estrutura do complexo no estado sólido? 


4.4 Análise da composição: termogravimetria (TG) 
Na análise termogravimétrica (ATG, sigla em inglês, TGA), a variação de massa de uma amostra é monitorada à medida que a amostra é aquecida. 


Quando um composto cristaliza da solução, os cristais podem conter solvente de cristalização. O composto, então, 
é chamado de solvato, e, se o solvente é água, o composto é um hidrato. A presença do solvente é revelada pela 
análise elementar, e a análise termogravimétrica (ATG) mostra se as moléculas do solvente estão fracamente ou 
fortemente ligadas na rede cristalina. De modo mais geral, a ATG é utilizada para investigar a degradação térmica 
de compostos inorgânicos ou de polímeros, ou a absorção de gás em um sólido (por exemplo, a absorção do H: 
pelo WOs). Um aparelho de ATG é capaz de simultaneamente aquecer (a uma velocidade constante) e registrar a 
massa de uma amostra. As amostras geralmente são aquecidas ao ar ou em N2, ou em uma atmosfera de um gás 
reativo (por exemplo, o H2) para o estudo da absorção de um determinado gás. Os dados de saída são apresentados 
conforme descrito no exemplo a seguir. 


Os dados de ATG para o oxalato de cálcio hidratado, CaC,O, : H20, são apresentados a seguir: 
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300 600 900 1200 
Temperatura K 


Explique a forma da curva, e dê uma série de equações que resumam a decomposição térmica. 


A curva apresenta três etapas na decomposição do CaC,04 : H20. 
No gráfico, a porcentagem em peso de perda é referente à massa original do CaC20, : H2O. Determine a 
porcentagem em peso de perda que correspondente a cada etapa. 


Perda de peso na etapa 1 = 100 — 87,7 = 12,3% 
Perda de peso na etapa 2 = 87,7 — 68,5 = 19,2% 
Perda de peso na etapa 3 = 68,5 — 38,4 = 30,1% 
MkXCaC,04 - H20) = 40,08 + 2(12,01) + 5(16,00) + 2(1,01) = 146,12 g mol”! 


A perda de peso de 12,3% corresponde a uma massa de 


12,3 
=) x 146,12 = 18,0 g 
100 ) i 


MAH,0) = 18,02 g mol`’ 





Portanto, o evento térmico de mais baixa temperatura é a perda de H20. 


A perda de peso seguinte de 19,2% corresponde a uma massa de 


19,2 
x 146,12 = 28.1 g 





100 


M, (CO) = 28.01 g mol’ 


Assim, o CO é perdido na etapa 2. 
A perda de peso seguinte de 30,1% corresponde a uma massa de 


30,1 | 
[>| x 146,12 = 44,08 
(S) " E 


Isso corresponde à perda de CO; (M, = 44,01 g mol’). 
Portanto, as três etapas são: 


Cal O, H-O —- CaC-04 + H-O 


CaC-04 — CaCO, + CO 





1 100,09 mg de CaCO, perdem 43,97% da sua massa quando aquecidas de 298 até 1100 K. Comprove que isso corresponde 
“à formação do CO. 


2. Quando 2,50 g de CuSO; : 5H20 são aquecidos de 298 para 573 K, são observadas três etapas de decomposição. As 
porcentagens em peso de perda para as etapas consecutivas em relação à massa original são 14,42, 14,42 e 7,21%. 
Explique esses dados. 


4.5 Espectrometria de massa 
A espectrometria de massa é a separação dos íons (atômicos ou moleculares) de acordo com sua razão entre massa e carga (m/z). 


Há disponibilidade de uma variedade de técnica de espectrometria de massa e nós enfatizamos a ionização por 
impacto de elétrons, bombardeamento de átomos rápidos, método de tempo de voo com ionização e dessorção a 
laser auxiliado por matriz e método de ionização por eletrospray, todos eles disponíveis rotineiramente. 


lonização por impacto de elétrons (IE) 


Na espectrometria de massa de ionização por impacto de elétrons (E), os íons são produzidos por bombardeio de moléculas gasosas com elétrons de alta energia. Trata-se de uma 
técnica “dura” e causa fragmentação da molécula original (molécula-pai). 


Um diagrama esquemático de um espectrômetro de massa de ionização por impacto de elétrons (IE) é apresentado 
na Fig. 4.7. O composto (sólido, líquido ou gás) a ser analisado é introduzido no instrumento e é vaporizado por 
aquecimento (a menos que a amostra seja gasosa a 298 K). O vapor é submetido a uma corrente de elétrons de alta 
energia (=70 eV) que ioniza a amostra (Eq. 4.1). O íon [M]” é um cátion radical e é escrito rigorosamente como 
[M] *. A energia dos elétrons utilizados para o bombardeio é muito maior do que as energias das ligações 
covalentes e provoca a fragmentação da molécula original, M. Dessa forma, além do íon molecular (ou ion-pai), 
[M]”, também são formados fragmentos iônicos. Portanto, a espectrometria de massa de ionização por impacto de 
elétrons é classificada como uma técnica “dura”. 
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Fig. 4.7 Diagrama esquemático de um espectrômetro de massa de ionização por impacto de elétrons (IE). Durante a operação, o 
interior do instrumento está evacuado. 


Míg) + e - [M] ig) 4 Ze (4.1) 


alta energia baixa energia 


Os íons positivos atravessam um campo magnético, onde suas trajetórias são defletidas. A extensão da deflexão 
depende da massa do íon: quanto maior o valor de m/z, maior o raio da trajetória que o íon segue (Fig. 4.7). A 
saída do espectrômetro de massa (um espectro de massa) é uma representação gráfica da intensidade de sinal em 
função da razão entre massa e carga (m/z). Para um íon com z = 1, o valor de m/z é o mesmo da massa molecular 
do íon. Se z = 2, a massa registrada será metade da massa real do íon, e assim por diante. Na espectrometria de 
massa por IE, a maioria dos íons tem z = 1. Em um espectro de massa, a intensidade do sinal é graficamente 
representada em termos de valores relativos, sendo que ao sinal mais intenso (o pico base) é arbitrariamente 
atribuído um valor de 100%. 

Além dos padrões de fragmentação, a aparência de um espectro de massa depende dos isótopos de ocorrência 
natural dos elementos (veja o Apêndice 5). A presença de diversos isótopos de um elemento leva à observação de 
envelopes de picos. 





Atribua os picos no espectro de massa por IE do POCI; apresentado a seguir. 
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Veja no Apêndice 5 os isótopos de P, O e Cl: 


q 15,17% *C], 24,23% *7C] 
P 100% 31P 
0 99,76% 160, 0,04% 10, 0,20% 180 


(isto é, próximo de 100% de !º0) 


Observe que, como o CI tem dois isótopos, ambos presentes em abundância significativa, o espectro de massas 
exibe grupos de picos (envelopes de picos). 
Determine o valor de m/z que você espera para o íon molecular, [M], utilizando os isótopos mais abundantes: 


[M] = [CPC OC CD] m/z152 paraz= 1 


Isso combina com o pico da esquerda no grupo dos picos de massa mais elevada no espectro de massa. Os picos 
em m/z 154, 156 e 158 têm origem em [CIPO C CIEC CDI, TEIPACEOCCD CCD e [CIPCEOCICI] e 
as intensidades relativas desses picos correspondem às probabilidades de se encontrar as combinações particulares 
de isótopos. 

Agora, considere as possíveis fragmentações: a clivagem das ligações P-C] ou P-O. Os picos em m/z 117, 119 
e 121 são atribuídos ao [POCL]' com dois ?%C1, um °5C1 e um */CI, e dois ?7C1, respectivamente. Esse íon também 
pode ser escrito na forma de [M-CI]”. 

Os pares de picos em m/z 82 e 84, e m/z 66 e 68 têm o mesmo padrão isotópico e isto é diagnóstico de um 
átomo de cloro. As atribuições são [M-2CI]" e [M-2CI-OT”. 

O único pico em m/z 48 deve surgir de um íon que não contém Cl, isto é, ao [M-3CI]”. Os picos restantes em 
m/z 35 e 37, e em m/z 31 são decorrentes dos íons atômicos [C1]* e [P]”. 


Embora a espectrometria de massa por IE seja de ampla utilização (principalmente para compostos orgânicos), 
ela tem limitações. E adequada para a determinação da massa de compostos de massa relativamente baixa (M, < 
1500). Se não é um gás a 298 K, o composto deve ser volátil quando aquecido e estável à temperatura exigida para 
vaporização. A espectrometria de massa por IE não pode ser empregada para compostos iônicos. 


Bombardeio de átomos rápidos (FAB) 


Na espectrometria de massa por bombardeamento de átomos rápidos (sigla em inglês, FAB), os íons são produzidos por bombardeamento da amostra (moléculas neutras ou 
sais iônicos) com átomos de xenônio e argônio de alta energia. Trata-se de uma técnica “macia” e normalmente causa pouca fragmentação. 


A espectrometria de massa por bombardeamento de átomos rápidos (sigla em inglês F4B) foi desenvolvida na 
década de 1980 e tem uma série de vantagens sobre a ionização por IE: podem ser determinadas massas 
moleculares até x 10.000, o instrumento pode ser operado nos modos positivo e negativo, permitindo que sejam 
detectados íons positivos e negativos, e podem ser investigados sais iônicos e compostos neutros. Diferentemente 


da IE, a espectrometria de massa por FAB é uma técnica “macia” e a fragmentação do íon base geralmente é 
mínima. 


HO 
a 
L A 
HO. A „OH Í |] 
ça mer r 
iia pz a 
NO; 
Glicerol. Álcool 3-nitrobenzilico 
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A amostra a ser analisada é misturada com uma matriz líquida de alto ponto de ebulição como o glicerol (4.1) 
ou o álcool 3-nitrobenzílico (4.2). A mistura é aplicada à sonda do instrumento e é bombardeada com átomos 
rápidos de Xe ou Ar (Fig. 4.8). Esses átomos são gerados em um canhão de átomos por ionização do Xe em Xe” 
(ou do Ar em Ar”), e, em seguida, por aceleração dos íons em um ambiente no qual ocorre captura de elétrons, 
dando uma corrente de átomos com energias 10 keV. O feixe de átomos bombardeia a matriz/amostra 
obliquamente (Fig. 4.8) e os íons da amostra são produzidos com energias próximas de 1 eV ou 96,5 kJ mol"!. 
Quando o instrumento é operado no modo positivo, o bombardeamento da amostra com átomos leva a: 


e liberação direta de íons base [M]" de um sal iônico M'X”, ou [MX]* de um sal iônico M” (X°); 

e combinação de uma molécula neutra com um cátion (geralmente, H* ou Na”) dando [M + HJ" ou [M + Na”; 
e íons como [M — HJ”; 

e agregação formando íons como o [2M + HJ”, [2M + Na]" ou [M + matriz + HJ”. 
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Fig. 4.8 Representação esquemática dos componentes em um espectrômetro de massa por FAB. 


Com o instrumento no modo negativo, o bombardeamento com átomos resulta em: 


e liberação direta de [X] de um sal iônico contendo ânions X”; 

e combinação de uma molécula neutra com um ânion (geralmente H` ou CI) dando [M + HF ou [M + CI]; 
e perda de prótons dando [M — HJ: 

e agregação formando íons como o [2M — HT. 


A origem dos íons Na” e CI pode ser impurezas na amostra, mas o NaCl pode ser adicionado ao analito. Diz-se 
que os íons que saem da sonda são pulverizados, e o feixe de íons fica concentrado para entrada no analisador de 
massa (Fig. 4.8). 





Quando o Ph;PAuCI reage com o [HRe;(CO),]”, e o produto é tratado com K[PF]6, é isolado um sólido 
cristalino. O espectro de massa por FAB (modo positivo) exibe envelopes de picos em m/z 2135,1, 1845,1 e 
1582,8. Mostre que esses dados são consistentes com o produto [(Ph;PAu),Re(CO),| [PFs], e identifique 
todos os picos. A estrutura do caroço de f(PAu),Re(CO),4! do cátion [(Ph;PAu),Re(CO),|* é apresentada a 
seguir: 





Código de cores: Au, azul; P, laranja; Re, prata; C, cinza; O, vermelho. [Dados: G. Pivoriunas et al. (2005) Inorg. Chim. Acta, 
vol. 358, p. 4301] 


O composto é iônico. Na EM por FAB no modo positivo, a liberação direta de [(Ph;PAu),Re(CO)]' leva a um 
ion com m/z calculado de 2135,2; Isto é consistente com o valor observado para o pico de massa mais alta. 

Espera-se que a fragmentação envolva a perda de ligantes CO ou PPhs. Os picos em m/z 1845,1 e 1582,8 são 
atribuídos ao [M — PPh; — CO]" e ao [M — 2PPh; — COT, respectivamente. 


1. Nos espectros de massa por FAB dos complexos trifenilfosfano de ouro(l), frequentemente se observa um envelope de 
picos em m/z 721,2. Identifique esse pico. 


2. O envelope de picos de massa mais alta no espectro de massa por FAB (modo positivo) do composto [(Ph;PAu)GRe(CO):] 
[PFs] aparece como se segue: 
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(a) Explique como surge essa série de picos. (b) São observados envelopes de picos adicionais em m/z 2763,4, 2501,3, 
2239,5, 1977,6 e 459,0. Identifique esses íons de carga unitária. 


Tempo de voo com ionização e dessorção a laser assistida por matriz (MALDI-TOF) 


Na espectrometria de massa de tempo de voo com ionização e dessorção a laser assistida por matriz (sigla em inglês MALDI-TOF), é usado um laser de UV para gerar átomos, 
M, da amostra; normalmente são detectados íons [M + H]* ou [M + Na]*. Trata-se de um método “macio” e há pouca fragmentação. 


A espectrometria de massa de ionização e dessorção a laser assistida por matriz (sigla em inglês MALDI) emprega 
um feixe de laser de UV pulsado para produzir íons para a análise de massa. O acoplamento da MALDI com uma 
análise de massa de tempo de voo (sigla em inglês TOF) (Fig. 4.9) oferece uma técnica sensível que é 
especialmente útil para espécies de massa molecular muito alta (M, < 300.000) inclusive biomoléculas e 
polímeros. A amostra é misturada com um grande excesso de matriz (por exemplo, 4.3 ou 4.4) que é capaz de 
absorver fotos do laser de UV. A absorção de 4.3 e 4.4 se dá em À = 337 e 355 nm. A matriz/analito é carregada 
em uma placa de amostra, onde cristaliza. A energia fornecida pelo laser pulsado é absorvida pela matriz causando 
dessorção das moléculas da amostra. A combinação com o H” ou o Na” produz íons [M + HJ" ou [M + Naf e, 
como MALDI é um método “macio”, geralmente há pouca fragmentação dos íons base. Íons de carga múltipla 
raramente são formados. 
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Os íons que saem da placa de amostra são centralizados em um feixe e acelerados em um campo elétrico de tal 
maneira que todos os íons de carga unitária possuem a mesma quantidade de energia cinética. Como a energia 
cinética é tmv”, os íons com as maiores massas têm as menores velocidades e tempos de voo mais longos ao longo 
da região de deriva no tubo de voo (Fig. 4.9), e vice-versa. Os íons com a mesma razão de m/z possuem o mesmo 
tempo de viagem e os dados são convertidos em um espectro de massa convencional. No entanto, a natureza do 
método de análise TOF significa que são observados picos mais largos do que nas espectrometrias por IE, FAB ou 
IES (sigla em inglês ESI) com o resultado de que os padrões isotópicos geralmente não são bem resolvidos. 
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Fig. 4.9 Representação esquemática dos componentes em um espectrômetro de massas MALDI-TOF. 


A figura vista a seguir apresenta o espectro de massa MALDI-TOF (modo positivo) de uma amostra de um 
elastômero de polidimetilsiloxano, cuja unidade de repetição é: 
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As cadeias poliméricas lineares podem ser terminadas em unidades de Me ou de OH; também são possíveis 
oligômeros cíclicos. 
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O espectro principal (em azul) é acompanhado de um subespectro (em vermelho) e, em cada espectro, o 
espaçamento entre linhas consecutivas é m/z 74. Explique a aparência do espectro de massa. 
[Dados: S.M. Hunt et al. (2000) Polym. Int., vol. 49, p. 633] 


O valor de m/z 74 corresponde a uma unidade monomérica de Me,8S10. Portanto, a série de picos azuis surge 
de cadeias poliméricas de diferentes comprimentos. O mesmo vale para o conjunto de picos vermelhos. A 
observação de duas séries indica que são encontradas cadeias poliméricas cíclicas e lineares. Um oligômero 
cíclico tem a fórmula (Me,S10),. Para um comprimento particular da cadeia, um oligômero linear tem uma massa 
molecular maior do que o oligômero cíclico correspondente por causa da presença dos grupos terminais (Me ou 
OH). 

As intensidades relativas dos dois espectros revelam que os oligômeros cíclicos são dominantes sobre as 
cadeias lineares. 





As questões a seguir referem-se aos dados do exemplo resolvido. 


1. Os polidimetilsiloxanos são espécies neutras. Como surgem os íons positivos observados no experimento usando MALDI- 
TOF? 


2. Dê uma fórmula para o íon positivo observado em m/z 985. 


3. Utilize o Apêndice 5 para explicar por que cada um dos picos apresentados na figura anterior consiste em um envelope de 
picos. 


lonização por eletrospray (IES) 


Na espectrometria de massa de ionização por eletrospray (IES, sigla em inglês, ESI), os íons são formados a partir de um fino spray de solução sob um potencial elétrico aplicado; 
trata-se de uma técnica “macia” utilizada para moléculas neutras ou sais iônicos. São observados íons de carga unitária e múltipla. 


A técnica “macia” de espectrometria de massa de ionização por eletrospray tem amplas aplicações na análise 
química e bioquímica de compostos de alta massa molecular (M, < 200.000). Ao contrário dos métodos descritos 
anteriormente, são observados íons de carga unitária e múltipla, tornando a técnica IES valiosa para a análise de 
compostos 1Ônicos. 

A amostra é dissolvida em um solvente volátil (por exemplo, o MeCN ou o MeOH) e a solução é convertida 
em um spray fino (nebulizado) à pressão atmosférica pela aplicação de um alto potencial elétrico (Fig. 4.10). O 
espectrômetro de massa de IES pode ser operado no modo de íons positivos, o que dá gotículas de amostra de 
carga positiva, ou no modo de íons negativos, o que produz gotículas de carga negativa. É aplicado um potencial 
elétrico entre a agulha, através da qual a amostra é injetada, e um contraeletrodo. As gotículas com carga viajam 
na direção do contraeletrodo em um tempo durante o qual o solvente evapora. Os íons em fase gasosa assim 
formados passam para o interior de um analisador de massa. Varreduras com zoom dos picos no espectro de massa 
revelam os padrões isotópicos e permitem a determinação da separação dos picos. Se os picos de um envelope 
ficam distantes uma unidade de massa, o íon é de carga unitária. Se estiverem distantes meia unidade de massa, o 
ion tem carga dupla, e assim por diante. A varredura com zoom apresentada na Fig. 4.10 mostra o envelope de 
picos de massa mais alta no espectro de massa de IES do composto de coordenação [Ru(bpy):][PFs]> (bpy = 2,2'- 


bipiridina, 4.5). O padrão dos picos é principalmente controlado pelo fato do Ru possuir sete isótopos de 
ocorrência natural (veja o Apêndice 5), e do envelope de picos ser atribuído ao íon [M — PFs}. 
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Tal como nas espectrometrias de massa por FAB e MALDI-TOF, as moléculas neutras são convertidas em íons 
positivos pela combinação com os íons H” ou Na”. Também pode ocorrer agregação produzindo íons do tipo [2M 
+ Na]”, e a combinação com as moléculas de solvente dá íons como o [M + MeCN + HT”. 
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+. Fig. 4.10 (a) Representação esquemática dos componentes de um espectrômetro de massa de IES. A varredura com zoom 
e à direita corresponde ao envelope de picos de massa mais alta no espectro de massa de IES do complexo [Ru(bpy): |[PFs|> 
(bpy = 2,2'-bipiridina) e é atribuído ao íon [M — PFs]*. (b) As estruturas dos íons [Ru(bpy)3]”* e [PFs]. Código de cores: 

Ru, vermelho; N, azul; C, cinza; H, branco; P, laranja; F, verde. 





O ligante, HL, reage com o acetato de cobre(II) dando um complexo neutro. No espectro de massa de IES de uma solução 
do produto em CH,Cl/MeOH, o pico base é em m/z 494,1 e exibe um padrão isotópico característico de um átomo de Cu. 
Identifique o pico e, supondo a não ocorrência de fragmentação, sugira uma fórmula para o complexo. 


2. A análise elementar de um composto de cobalto(II) iônico é consistente com uma fórmula de C30H22N6CoP-F12. (a) No 
espectro de massa de IES de uma solução do composto em MeCN, o grupo de picos mais alto aparece em m/z 670,1 
(100%), 671,1 (35%) e 672,1 (6%). Consultando o Apêndice 5, explique como surge esse grupo de picos. (b) Em um 
segundo grupo de picos, o pico mais intenso tem m/z de 262,6 e os picos do envelope estão em separações de meia massa. 
Explique esses dados. 


4.6 Espectroscopias no infravermelho e Raman 


As espectroscopias no infravermelho (IV) e Raman são relacionadas com transições entre níveis de energia vibracional. Para um modo vibracional ser ativo no IV, ele deve dar 
origem a uma variação do momento de dipolo. Para um modo vibracional ser ativo no Raman, ele deve dar origem a uma variação da polarizabilidade. 


As espectroscopias no infravermelho (IV) e Raman são tipos de espectroscopia vibracional. No Capítulo 3, 
mostramos como determinar o número de graus de liberdade vibracional de uma molécula, e enunciamos as regras 
de seleção para um modo de vibração ativo no IV e no Raman (resumo anterior). Demos os detalhes do uso das 
tabelas de caracteres para determinar os tipos de modos vibracionais e seus símbolos de simetria. 


Energias e números de onda de vibrações moleculares 
A energia de ponto zero de uma molécula corresponde à energia do seu nível vibracional mais baixo (estado fundamental vibracional). 


Quando uma molécula absorve radiação infravermelha, ela sofre movimentos vibracionais (Seção 3.7). Estirar 
uma ligação covalente é o mesmo que estirar uma mola, e as moléculas sofrem oscilações vibracionais. As 
energias vibracionais são quantizadas e são dadas pela Eq. 4.2. O nível de energia com v = 0 é a energia de ponto 
zero da molécula. Se, conforme geralmente é o caso, estamos interessados apenas em uma transição do estado 
vibracional fundamental para o primeiro estado excitado, então, o movimento é aproximadamente o de uma 
oscilação harmônica simples (Eq. 4.3).7 


E = (v+ ihe (vet hex (Eem) (4.2) 
em que: v é o número quântico vibracional 
h = constante de Planck 
v = frequência da vibração 
X. = constante de anarmonicidade 
E, = (v + Hkr (4.3) 


Consideremos uma molécula diatômica, XY. A frequência vibracional da ligação depende das massas dos átomos 
X e Y, e da constante de força, k, da ligação. A constante de força é uma propriedade da ligação e está relacionada 
com a sua intensidade. Se voltamos a estirar uma mola, então, a constante de força é uma medida da rigidez da 
mola. Se os átomos X e Y forem de massa similar, eles contribuem quase igualmente para a vibração molecular. 
No entanto, se as massas forem muito diferentes, o átomo mais leve se movimenta mais do que o mais pesado. 
Portanto, é necessário definir uma grandeza que descreva a massa do oscilador de uma forma que reflita as massas 
relativas de X e Y. Trata-se da massa reduzida, u, e, para X e Y com massas de mx e my, u é dado pela Eq. 4.4. 
| | | Hey 
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Para uma molécula diatômica, a transição do estado vibracional fundamental para o primeiro estado excitado dá 
origem a uma absorção fundamental no espectro vibracional. A Eq. 4.5 dá a frequência dessa absorção. 
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em que: v = frequência vibracional fundamental (Hz) 
k = constante de força (N m~’) 
u = massa reduzida (kg) 


As absorções nos espectros de IV geralmente são citadas em números de onda (número de onda = 1/comprimento 
de onda, y = 1/1) em vez de frequências, e a Eq. 4.5, então, se torna a Eq. 4.6. 


L Ík 
V=—: | (4.6) 
rc V q | 


em que: = número de onda (cm!) 
c = velocidade da luz = 3,00 x 10!º cms”! 


O espectrômetro de infravermelho com transformada de Fourier (IV-TF) e preparação da 
amostra 


A região do IV vai de 20 cm! (IV remoto) a 14000 cm! (IV próximo), mas a maioria dos espectrômetros de IV 
para laboratório investiga apenas o IV médio (400 a 4000 em). Além de ser inestimável como uma ferramenta 
analítica de rotina no laboratório, a espectroscopia de IV tem aplicações em campos tão afastados quanto o da 
ciência forense (Fig. 4.11) e da astronomia. Os dados de saída podem ser na forma de um espectro de absorção ou 
de transmissão (Fig. 4.12): 100% de transmissão corresponde a 0% de absorção. 





Fig. 4.11 Espectrômetro de IV com transformada de Fourier (TF) em um laboratório criminal forense. 
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Fig. 4.12 Um espectro de IV pode ser registrado em termos de transmitância ou absorção, e fornece informações a respeito da 
energia e intensidade de uma absorção. 


Os espectros de IV podem ser registrados usando amostras gasosas, líquidas ou sólidas. Os espectros de gases 
geralmente apresentam estrutura rotacional além das bandas que têm origem nos modos vibracionais. As amostras 
sólidas tradicionalmente foram preparadas na forma de uma emulsão em um óleo orgânico (por exemplo, nujol) 
ou na forma de um disco prensado no qual a amostra é moída juntamente com um haleto de metal alcalino (por 
exemplo, o KBr). A desvantagem de uma emulsão é o surgimento de absorções que se originam na matriz, 
enquanto o uso de um haleto de metal alcalino restringe a janela de observação: o KBr é opticamente transparente 
desde 4000 até 450 cm!, ao passo que a janela para o NaCl é de 4000 até 650 cm™!. O uso de um moderno 
acessório de refletância total atenuada (RTA) por diamante permite que o espectro de IV de um sólido seja medido 
diretamente, evitando a necessidade de pastas ou discos prensados. 


Absorções diagnósticas 


Os espectros de infravermelho de compostos inorgânicos e orgânicos geralmente podem ser separados em duas 
regiões. As absorções acima dos 1500 cm! podem normalmente ser atribuídas a grupos específicos (Tabela 4.1), 
enquanto as bandas abaixo de 1500 cm! tendem a surgir de modos de estiramento de ligações simples, 
deformações e modos vibracionais da estrutura molecular. Essa última região é chamada de região de impressão 
digital e as absorções dentro dela normalmente são consideradas em conjunto para oferecer uma assinatura do 
composto. No entanto, a distinção entre as duas regiões não é definitiva. Por exemplo, o modo vibracional Tu 
(veja a Fig. 3.18) do íon [PFs] dá origem a uma absorção forte e facilmente reconhecível a 865 cm !. A Tabela 4.2 
lista bandas ativas no IV para alguns ânions inorgânicos comuns com simetrias Dzn, C3v, Ta, Da ou Op; os modos 
vibracionais são ilustrados nas Figs. 3.14-3.18. A Tabela 4.2 mostra que os números de onda vibracionais para os 
íons [PdCL, |” e [PtCl,]” de Dy estão abaixo dos 400 cm™!, e as absorções no IV associadas, assim como aquelas 
de outros haletos de metal, não são observadas utilizando um típico espectrômetro de IV médio de laboratório. 


Tabela 4.1 Faixas típicas de números de onda de estiramento fundamental de grupos selecionados (M = átomo de metal) 


Grupo funcional v/m Grupo funcional v/m! 
0-H 3700-3500 ligante CO (MCO terminal)? 2200-1900 
0-H (com ligação de hidrogênio) 3500-3000 ligante CO (M>CO em ponte)* 1900-1700 
N-H 3500-3200 NO (MNO linear terminal) 1900-1650 
C-H 3000-2850 NO (MNO angular terminal) 1690-1525 
B—H (terminal) 2650-2350 ligante CN (MCN terminal) 2200-2000 
B-H (em ponte) 2100-1600 B-CI 1000-600 
S—H 2700-2550 C-Cl 1000-600 
P-H 2450-2275 Si-Cl 750-600 
Si—H 2250-2100 N-CI 800-600 
AI-H 1800-1700 P-(I 600-450 
C=0 (orgânico) 1750-1650 0-Cl 1200-700 
C=N (orgânico) 1690-1630 S—( 750-400 


{Veja a Fig. 24.2, Volume 2, e a discussão que a acompanha. 


Íons como o [NO;T, [COs]”, [SO4]” e [CIO4] podem coordenar-se a centros de metal e, como resultado 
disso, a simetria do ânion é diminuída. As estruturas 4.6-4.8 ilustram modos comuns de coordenação para o 
ligante sulfato; as cargas são ignoradas nos diagramas. Os efeitos da coordenação podem ser vistos na Fig. 4.13 
que mostra parte dos espectros de IV do [Co(NH:)] [SO4]: : 5H50 (que contém íons [SO4]” não coordenados) e 
do [Co(NH;)s(OSOs) |Br (que contém um ligante sulfato ligado com metal no modo de coordenação 4.6). 
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A Seção 3.7 dá exemplos dos números de onda de estiramento fundamental de moléculas e ânions inorgânicos 
simples, bem como exercícios para ajudar você a relacionar um espectro observado com a simetria de uma 
espécie. 


Número de onda/en 
1200 1100 1000 gpi 
1 | | 
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Fig. 4.13 Espectros de IV do [Co(NH;)]>[SO4]:; : 5H,0 (em vermelho) e do [Co(NH;)s(0S03)]Br (em verde). [Redesenhado 
com permissão de: K. Nakamoto et al. (1957) J. Am. Chem. Soc., vol. 79, p. 4904.| 


Troca hidrogênio/deutério 


Quando o átomo de hidrogênio em uma ligação X-H é trocado pelo deutério D,! a massa reduzida do par de 
átomos ligados varia e desloca a posição da absorção no espectro de IV devido ao modo de estiramento X-H. Os 
deslocamentos desse tipo podem ser empregados para confirmar atribuições nos espectros de IV. Por exemplo, as 
ligações N-H, O-H e C-H absorvem, todas elas, em torno de 3000-3600 em! (Tabela 4.1). No entanto, se um 
composto contendo ligações CH e N-H ou O-H é agitado com D20, geralmente, apenas os grupos OH e NH 
sofrem reações de troca de deutério rápidas (Eq. 4.7). Um átomo de H ligado diretamente ao C troca de modo 
extremamente lento, exceto em casos onde ele é ácido (por exemplo, um alquino terminal). 


Tabela 4.2 Modos vibracionais e números de onda de ânions selecionados |. Veja as Fig. 3.14-3.18 para representações 
esquemáticas dos modos vibracionais 


Da P(A) vi (E) rn (ES) 


[00] (CaCO, sólido) 879 1429-1492 larga 706 
[NO] (NaNO, sólido) 831 1405 692 
[NO] (KNO, sólido) 828 1370 695 
C, v, (A,) v (A,) nE (E) 





[80] Q67 620 933 469 
[E0] 933 608 977 477 
Da Fa (A a) Fe (En) vy (En) 





[PdC] 150 321 16l 
[PEL] 147 313 165 
Tı va (Ta) v T) O, Fa (Tin) Va (Tin) 





[BF,]- 1070 533 [SiF]- 741 483 
[BCL] 722 278 [PE 865 559 
[AIC1,]- 498 182 [PCI 444 285 
[SiO,]+ 956 527 [ASF,]- 700 385 
[PO] 1017 567 [ASCLJ 333 220 
[S0,]- 1105 6ll [SbF;]- 669 350 
[CIO,]- 1119 625 [SbCL]- 353 180 


+ Dados: K. Nakamoto (1997) Infrared and Raman Spectra of Inorganic and Coordination Compounds, Part A, 5th ed., Wiley, 
New York. 


R-OH + D,0 = R-OD + HOD (4.1) 


Através da observação de quais as bandas do espectro de IV que se deslocam (e de quanto), é possível confirmar a 
identificação de uma absorção N-H, O-H ou C-H. 





Uma absorção a 3650 cm”! no espectro de IV de um composto X foi atribuída a um modo de estiramento O- 
H. Para qual número de onda se espera que essa banda se desloque na deuteração? Que suposição você fez 


no cálculo? 


O número de onda vibracional, Ẹ, é dado por: 


a |k 
I o \ i 


Se supusermos que as constantes de força das ligações O-H e O-D sejam as mesmas, então, as únicas variáveis na 
equação são F e u. Dessa maneira, o número de onda vibracional de O-H, 1, está relacionado com a massa 
reduzida, u, pela equação: 


| 


vVHO-H 


Para comparação das frequências de estiramento de O-H e O-D, podemos escrever: 


Hon o vio 
Vono  y'HO-D 


e, como agora estamos lidando com uma razão, não é necessário converter as massas atômicas em kg (veja a Eq. 
4.5). As massas atômicas relativas do O, do H e do D são 16,00, 1,01 e 2,01, respectivamente. As massas 
reduzidas das ligações O-H e O-D são determinadas como segue: 


| | I | I nm eo 
= —4 F — 1.0526 Ho-H = 0,9500 


lou Mı Mh E 16.00 1,01 











E O S 


l 
—+— = tan =0,5600 go-p = 1.7857 
Ho-p li Mh 16,00 20] Ho-D j 


Portanto, o número de onda vibracional da ligação O-D: 








Bon a.n 09500 
Ho D = 1) HA Vaca” 3650 x V 17857 = 2662 cm 


= 2660 em! (com 3 algarismos 
significativos) 


O cálculo faz a suposição de que as constantes de força das ligações O-H e O-D sejam as mesmas. 





Dados: massas atômicas H = 1,01; D = 2,01; N = 14,01; C = 12,01; O = 16,00 


1. Mostre que, na conversão da NH; em ND;, uma absorção no espectro vibracional, em 3337 cm”, se desloca para 2440 cm” 
1 

2. Uma absorção em 3161 cm! em um espectro de IV é atribuída a um modo de estiramento de C-H. Mostre que na 
deuteração a banda aparece em 2330 cm. 


3. Uma absorção no espectro de IV de um composto que contém uma ligação X-H se desloca de 3657 para 2661 em! na 
deuteração. Mostre que é provável que X seja O em vez de C. Que suposição você fez no cálculo? 


Os estudos espectroscópicos de moléculas isotopicamente substituídas frequentemente envolvem sínteses 
especiais que devem ser concebidas de modo a fazer com que o melhor uso possível do isótopo seja incorporado. 
Por exemplo, a amônia deuterada, NDs, não seria preparada pela troca entre a NH; e o D5O, pois uma grande 
proporção do deutério é gasta na conversão em HOD. Um método melhor é reagir o D;O com o MgsN> (Eq. 4.8). 


MgsN, + 6D,0 — 2ND, + 3Mg( OD), (4.8) 


Espectroscopia Raman 


A natureza das regras de seleção para as espectroscopias no IV e Raman resulta nessas técnicas serem 
complementares. Chandrasekhara V. Raman foi laureado com o Premio Nobel de Física em 1930 “por seu trabalho 
sobre dispersão da luz e pela descoberta do efeito que recebeu o seu nome”. Quando a radiação (geralmente de um 
laser, Fig. 4.14) de uma frequência, no, incide sobre uma molécula vibrando, a maior parte é dispersa sem uma 
variação da frequência. Isto é chamado de dispersão de Rayleigh. Uma pequena quantidade da radiação dispersa 


tem frequências de vo + v, em que v é a frequência fundamental de um modo vibracional da molécula. Trata-se da 
dispersão Raman. Para registro dos espectros Raman de compostos inorgânicos, a fonte de radiação geralmente é 
um laser de gás nobre no visível (por exemplo, um laser de criptônio vermelho, 4 = 647 nm). Uma das vantagens 
da espectroscopia Raman é que ela se estende até números de onda menores do que a espectroscopia IV de rotina 
em laboratórios, permitindo, daí, a observação de, por exemplo, modos vibracionais de metal-ligante. Uma 
desvantagem do efeito Raman é sua intensidade, pois apenas uma minúscula porcentagem da radiação dispersa 
sofre dispersão Raman. Isso pode ser superado pelo uso da técnica da transformada de Fourier (TF). Para 
compostos coloridos, a sensibilidade pode ser intensificada pelo uso da espectroscopia Raman ressonante. Ela se 
baseia na utilização de comprimentos de onda de excitação por laser os quais coincidem com comprimentos de 
onda de absorções no espectro eletrônico de um composto. Isso leva à intensificação da ressonância e a um 
aumento das intensidades das linhas no espectro Raman. 





Fig. 4.14 A espectroscopia Raman por laser sendo empregada para medir pressão de chama ambiente no Combustion Research 
Facility e Sandia National Laboratory, na Califórnia. A pesquisa é voltada para a criação de motores e sistemas de calor que 
queimam combustível de modo mais eficiente, enquanto criam menos poluição. 


Um dos primeiros sucessos da espectroscopia Raman foi em 1934, quando Woodward relatou o espectro do 
nitrato de mercúrio(l). Depois da atribuição das linhas ao íon [NOs], restou uma linha em 169 cm™ que ele 
atribuiu ao modo de estiramento da ligação Hg-Hg no [Hg,]”*. Esta foi uma das evidências da natureza dimérica 
do “íon mercúrio(I)”. A espectroscopia de ressonância Raman atualmente é empregada extensivamente para a 
investigação de complexos coloridos dos metais do bloco d e para o reconhecimento dos sítios de metais ativos 
nas metaloproteinas. A aplicação da espectroscopia Raman na análise de pigmentos é descrita no Boxe 4.1. 


APLICAÇÕES 


Boxe 4.1 Análise de tintas e pigmentos 





A análise de tintas é uma parte rotineira de investigações forenses de acidentes com fuga ou colisões envolvendo veículos. As tintas têm formulações complexas. As tintas automotivas 
são aplicadas em camadas e a sequência e cores das camadas fornecem in formações a respeito das origens do veículo. Combinando-se dados de espectroscopias IV e Raman de uma 
amostra de tinta de veículo com aqueles presentes em bancos de dados (por exemplo, o European Collection of Automotive Pains e Paint Data Query), é possível determinar o fabricante 
e o ano de produção do veículo. Os principais componentes de uma tinta são de quatro categorias: 


e ligantes (resinas) 
e pigmentos 

e solventes 

e aditivos. 


Os ligantes normalmente são resinas orgânicas, enquanto os pigmentos incluem compostos inorgânicos. A tabela vista a seguir fornece as absorções no espectro de IV que podem ser 
utilizadas para identificar alguns dos pigmentos inorgânicos mais comuns. Para a identificação de uma faixa mais ampla de pigmentos, deve ser empregada a espectroscopia Raman. 


Pigmento Absorções no IV dominantes/cm”! 
TiO>(rutilo) 600 
BaCr0, 860 


AlSi2 05(0H); (caolinita) 3700, 3620, 1030, 1010 


Fe20; 560 


BaS04 1180, 1080, 630 


A espectroscopia Raman desempenha um importante papel na identificação de pigmentos em trabalhos de arte. Na microscopia Raman, uma amostra é irradiada com um feixe de 
laser e a luz dispersa é detectada por uma combinação de um microscópio óptico e um espectrômetro Raman. Esta técnica relativamente nova é idealmente adequada para a análise de 
pigmentos em manuscritos e trabalhos de arte, pois a análise ocorre in situ sem a necessidade de raspar as amostras do material da fonte. Além de identificar os pigmentos, os 
historiadores de arte ganham a percepção de métodos de conservação (por exemplo, os pigmentos degradam com o tempo?) e são auxiliados na autenticação de um trabalho de arte. 
Com o passar dos séculos, foi utilizada uma ampla variedade de pigmentos inorgânicos artísticos. Daqueles listados a seguir, todos ocorrem naturalmente, exceto o azul da Prússia que 


foi fabricado pela primeira vez em 1704, e a viridiana (verde de Guignet) que é produzida desde meados da década de 1800. 









Pigmento Fórmula química Cor 
Azurita 2CuC0; - Cu(0H)> Azul 
Lazurita (lápis-lazúli) Nas[AlsSiç024][Sn] Azul 
Azul da Prússia Fe4[Fe(CN)6]; - nH20 Azul 
Ocre Fe20; - H20 Castanho/laranja 
Malaquita CuCO; - Cu(0H)2 Verde 
Realgar AsaSa Vermelho 
Orpimento AspS; Amarelo 
Baritas BaS0, Branco 
Amarelo-cádmio Cds Amarelo 
Viridiana (1,03 - 2H,0 Verde 
Litarge PbO Vermelho 
Vermilião (Cinabre) HgS Vermelho 
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Ilustrações em manuscritos medievais utilizavam pigmentos naturais de plantas, animais e minerais. 


Leitura Recomendada 


P. Buzzini and W. Stoecklein (2005) in Encyclopedia of Analytical Science, 2nd edn, eds. P. Worsfold, A. Townshend and C. Poole, Elsevier, Oxford, p. 453 — “Paints, varnishes and lacquers”. 
R.J.H. Clark (1995) Chem. Soc. Rev., vol. 24, p. 187 — “Raman microscopy: application to the identification of pigments in medieval manuscripts”. 

R.J.H. Clark (2002) C. R. Chimie, vol. 5, p. 7 — “Pigment identification by spectroscopic means: an arts/science interface”. 

R.J.H. Clark (2007) Appl. Phys. A, vol. 89, p. 833 — “The scientific investigation of artwork and archeological artefacts: Raman microscopy as a structural, analytical and forensic tool”. 





l. A vibração de estiramento fundamental para o O, é em 1580 cm~. Por que você utilizaria a espectroscopia Raman, e não a 
espectroscopia de IV, para observar essa absorção? 


2. Cada um dos espectros Raman e de IV do O; exibe três bandas em 1135, 1089 e 716 cm™!. Explique por que isso oferece 
evidência de que o O; é uma molécula não linear. 


3. Por que a vibração de estiramento fundamental do NO é ativa tanto no Raman quanto no IV? 


4.7 Espectroscopia eletrônica 
A espectroscopia eletrônica está voltada para as transições eletrônicas entre os níveis de energia e abrange as espectroscopias de absorção e de emissão. 


Os espectros eletrônicos surgem de transições dos elétrons entre os níveis de energia. As transições dos níveis de 
energia inferior para o superior produzem espectros de absorção, enquanto aquelas dos níveis de energia superior 
para o inferior dão origem a espectros de emissão. Os espectros de absorção e emissão atômica foram discutidos 
nas Seções 1.4 e 4.3. Na presente seção, vamos descrever os espectros eletrônicos de espécies moleculares. 


Espectroscopia de absorção no UV-VIS 


Os orbitais moleculares podem ser de caráter ligante (o ou 7), não ligante (n) ou antiligante (o* ou m*). Se uma 
molécula absorve uma quantidade apropriada de energia, um elétron em um orbital ocupado é excitado para um 
orbital desocupado ou parcialmente ocupado. A separação HOMO-LUMO (HOMO = OM mais alto ocupado, 
LUMO = OM mais baixo desocupado) é tal que os espectros de absorção geralmente são observados na região do 
ultravioleta (UV) ou do visível do espectro eletromagnético (Fig. 4.15). As energias dos OM são quantizadas, e, 
dessa maneira, uma transição eletrônica está associada a uma quantidade específica de energia, AE. Portanto, você 
poderia esperar que as transições de um nível eletrônico para outro em uma espécie molecular dessem origem a 
linhas espectrais definidas exatamente como fazem nos espectros de absorção atômica. No entanto, os espectros de 
absorção eletrônica molecular normalmente consistem em bandas largas. Diferentemente dos átomos, as 
moléculas sofrem movimentos vibracionais e rotacionais e eles são muito mais lentos do que a absorção de um 
fóton (=10 !8 s): a aproximação de Franck-Condon afirma que as transições eletrônicas são muito mais rápidas do 
que o movimento nuclear (porque a massa nuclear é muito maior do que a massa eletrônica). Desse modo, uma 
transição eletrônica é um “instantâneo” da molécula em um estado vibracional e rotacional particular. As energias 
dos orbitais moleculares dependem da geometria molecular, e, assim, é observada uma faixa de valores de AE 
(correspondentes a diferentes estados vibracionais e rotacionais à medida que a geometria molecular varia). O 
resultado é que são observadas bandas largas nos espectros de absorção eletrônica. Espectros mais definidos 
podem ser vistos em baixas temperaturas, pois há menos energia disponível para o movimento molecular. Um 
espectro também é bem definido se as transições eletrônicas estão localizadas em um único centro atômico, como, 
por exemplo, para compostos dos metais do bloco f (veja o Capítulo 27, no Volume 2). 


Variação do espectrômetro UV-VIS normal (200-900 nm) 
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Fig. 4.15 As regiões do ultravioleta (UV) e do visível (VIS) do espectro eletromagnético. Os espectrofotômetros UV-VIS 
normais de laboratório operam entre 200 e 900 nm. 


Tipos de absorção 


A notação para transições eletrônicas mostra primeiramente o nível de maior energia. 
Emissão: (nível de alta energia) — (nível de baixa energia), por exemplo, 71º — 7. 
Absorção: (nível de alta energia) — (nível de baixa energia), por exemplo, 77* <— 7. 


As transições eletrônicas que dão origem aos espectros de absorção geralmente pertencem às seguintes categorias: 


e gts 
e o <n 
e mé 
e mte—n 
e transferência de carga 


e e 


As energias da maior parte das transições eletrônicas o* <— o são altas demais (isto é, o comprimento de onda é 
pequeno demais e ocorre no UV de vácuo) para serem observadas usando um espectrofotômetro UV-VIS normal. 
As absorções mais intensas na região de 200-800 nm (Fig. 4.15) normalmente vêm das transições 7* — m, 0* — 
n, m* < n ou de transferência de carga. Os exemplos desta última incluem a transferência de carga de metal para 
ligante e de ligante para metal, na qual a carga eletrônica é transferida entre os orbitais do metal e do ligante (veja 
a Seção 20.7, no Volume 2). 


Absorbância e a lei de Beer-Lambert 


As bandas de absorção nos espectros eletrônicos moleculares frequentemente são largas, e podem ser descritas em termos do comprimento de onda, Amáx (nm), e do coeficiente de 
extinção (ou absorção) molar, emáx (dm? mol”! cm7’): 


Absorbancia/u.a, 





Comprimento de onda/nm 


ar 
nas 


Um espectrofotômetro UV—VIS normalmente registra espectros de absorção na faixa de 200-800 nm, e a Fig. 4.16 
apresenta um diagrama simplificado do instrumento. A fonte de luz consiste em uma lâmpada de deutério e uma 
lâmpada de tungstênio ou halogênio que cobrem as regiões do UV e do visível, respectivamente. A amostra em 
solução e uma referência do solvente são mantidas em cubetas de quartzo, geralmente com um caminho 
(percurso) óptico de 1 cm; o caminho óptico é a distância que a radiação percorre através da cubeta. As duas 
cubetas são colocadas entre a fonte de radiação e um detector e são irradiadas simultaneamente. O detector 
monitora a radiação transmitida através da amostra. A transmitância, T, da amostra é igual à razão entre a 
intensidade da radiação transmitida (1) e a da radiação incidente (lo), e a Eq. 4.9 mostra como é determinada a 
absorbância, 4, da amostra. Isto é realizado automaticamente pelo espectrofotômetro e os dados são apresentados 
na forma de um espectro de absorção. Toda a faixa de comprimentos de onda é detectada simultaneamente com o 
uso de um detector de sistema de diodos (sigla em inglês, DAD), e o conjunto de feixe duplo permite ao espectro 
de absorção do solvente ser subtraído daquele da solução da amostra. 

Absorbância, 4 = -log T = -log (4.9) 
Pode-se ver na Eq. 4.9 que a absorbância é adimensional. A absorbância está relacionada com a concentração da 
solução pela lei de Beer-Lambert (Eq. 4.10), em que e é o coeficiente de extinção (ou absorção) molar da amostra 
dissolvida. O coeficiente de extinção é uma propriedade do composto e é independente da concentração para 
soluções diluídas. As concentrações das soluções da ordem de 10º mol dm” são típicas, dando valores de 
absorbância <3. 


Absorbância, A=2xcx! (4.10) 
Como a concentração, c, é medida em mol dm > e o caminho óptico da célula, /, em cm, as unidades de e são dm” 
mol"! cm. Os valores de £máx vão desde próximo do zero (uma absorção muito fraca) até >10000 dm? mol! em! 
(uma absorção intensa). 

Os espectros de absorção eletrônica podem ser apresentados na forma de representações gráficas de 
absorbância em função do número de onda ou do comprimento de onda, ou na forma de representações gráficas de 
Emáx em função do número de onda ou do comprimento de onda (Fig. 4.17). A vantagem de representar 
graficamente emáx em vez da absorbância no eixo vertical é que os espectros de diferentes compostos podem ser 
facilmente comparados uns com os outros. Lembre-se de que emix é característica de um dado composto, ao passo 
que a absorbância depende de emáx € da concentração. O efeito de representar graficamente o número de onda, + 
(em cm !), em vez do comprimento de onda, À (em nm), é inverter o espectro; da Eq. 4.11 segue que 400 nm = 
25.000 em! e 200 nm = 50000 cm”. 
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Fig. 4.16 Representação esquemática de um espectrofotômetro UV—VIS de feixe duplo. 
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Fig. 4.17 O espectro no UV-VIS de uma solução (8,8 x 10? mol dm”) em CH>CL do complexo de cobre(II) mostrado na 
figura. Os máximos de absorção são em 252, 292, 347 (ombro), 415 e 612 nm. [Agradecemos a G. Zhang por fornecer o 
espectro. | 


l 
p = 7 (4.11) 
Quando comparamos espectros, frequentemente estamos interessados em saber se as bandas se deslocam para uma 
energia inferior ou superior. Um efeito batocrômico ou efeito para o vermelho é um deslocamento em uma 
absorção na direção da extremidade vermelha do espectro (comprimentos de onda maiores, energia mais baixa). 
Um efeito hipsocrômico ou efeito para o azul é um deslocamento em uma banda na direção de comprimento de 
onda menor (isto é, na direção da extremidade azul do espectro, energia mais alta). 


A Fig. 4.17 mostra o espectro no UV-VIS de uma solução de um complexo de cobre(II) em CH,Ch. Foi 
usada uma cubeta de 1 cm para a medição. As soluções do complexo são castanhas. As bandas intensas no 
espectro surgem de transições z* < z baseadas no ligante. (a) Sugira como surgem as transições 7* — 7. 


(b) Qual absorção ou absorções dão origem à cor observada do complexo em solução? (c) Calcule a 
absorbância que corresponde à absorção a 292 nm. 


(a) Uma transição 7* <— m pode ocorrer quando um elétron em um orbital p em alta localização é promovido para 
um orbital z* vazio em baixa localização. A questão enuncia que as transições são “baseadas no ligante”. 
Portanto, os orbitais x* e 7 devem estar associados a anéis areno. 


(b) A região do visível é de 400-700 nm. A absorção a 612 nm é na região do visível, e aquela a 415 nm, fica 
parcialmente na região do visível. 


(c) Usamos a lei de Beer-Lambert: 
Absorbância, A = ex cx 
£ é o comprimento de caminho = 1 cm 


Da Fig. 4.17, para a absorção a 292 nm, £ =10000 dm? cm! e c = 8,83 10º mol dm” (veja a legenda da figura). 
Portanto: 


A = (10 000 dm? mol"! em!) x (8,8 x 10º mol dm x (1cm) 
= 0,88 (adimensional) 





1. Mostre que 625 nm = 16 000 cm™!. 


2. Os dados na Fig. 4.17 são redesenhados na forma de uma representação gráfica de emax em função do número de onda. 
Faça um esquema da aparência desse espectro de absorção, e inclua as escalas. 


3. Mostre que, para a absorção em 415 nm na Fig. 4.17, A =0,1. 


Mais detalhes e mais aplicações dos espectros de absorção eletrônica e a atribuição das absorções são dados, 
no Volume 2, nas Seções 17.4 (complexos de transferência de carga dos halogênios), 19.5 (cores dos complexos 
de metais do bloco d), 20.7 (espectros eletrônicos de complexos de metais do bloco d) e 27.4 (espectros 
eletrônicos de complexos de metais do bloco f). 


Espectroscopia de emissão 


A energia da radiação absorvida corresponde à energia de uma transição do estado fundamental para um estado 
excitado. O decaimento de um estado excitado de volta ao estado fundamental pode ter lugar por um processo 
radiativo ou não radiativo. A emissão espontânea de radiação de uma espécie eletronicamente excitada é chamada 
de /uminescência e este termo cobre tanto a fluorescência quanto a fosforescência. Uma discussão desses 
fenômenos requer um entendimento dos estados eletrônicos de sistemas polietrônicos, e voltaremos aos espectros 
de emissão na Seção 20.8, no Volume 2. 


4.8 Espectroscopia de ressonância magnética nuclear (RMN) 


A espectroscopia de ressonância magnética nuclear (RMN) é uma técnica de ressonância que envolve a absorção de energia de radiofrequência. O ambiente magnético de um 
núcleo afeta sua frequência de ressonância e permite a dedução de informações estruturais. 


Na presente seção vamos apresentar uma das mais importantes ferramentas analíticas de rotina do químico 
sintético: a espectroscopia de ressonância magnética nuclear (RMN). Ela é empregada para determinar os números 
relativos e ambientes de núcleos ativos em RMN, e para investigar (geralmente em solução) o comportamento 
dinâmico da espécie molecular. Embora os espectros de RMN de !H e de C sejam os de registro mais comum, 
podem ser estudados muitos mais núcleos por essa técnica. 


Núcleos ativos na RMN e abundância de isótopos 


Muitos núcleos possuem uma propriedade descrita como spin. O spin nuclear (momento angular nuclear) é 
quantizado e é descrito pelo número quântico do spin 1, que pode ter valores de 0, 1, 1, 5, 2, > etc. Se o valor de 7 
para um núcleo é zero, o núcleo é inativo na RMN, por exemplo, o C. Para o 'H e “C, ] = 1 e esses núcleos são 
ativos na RMN. Posteriormente, vamos apresentar outros núcleos ativos na RMN com diferentes valores (não 
nulos) de 7. Na ausência de um campo magnético aplicado, os diferentes estados de spin nuclear de um núcleo são 
degenerados. No entanto, quando é aplicado um campo magnético, eles são desdobrados (tornam-se não 
degenerados) e isto permite que ocorram transições de spin nuclear quando a radiação de radiofrequência (RF) é 
absorvida. 

Quando é registrado um espectro de RMN de !H de um composto que contém hidrogênio, praticamente todos 
os átomos de H da amostra contribuem para o espectro observado; em uma amostra de hidrogênio de ocorrência 
natural, a abundância do !H é de 99,985%. O fato de apenas 1% do carbono de ocorrência natural ser de 1°C 
significa que, se é registrado um espectro de RMN de !°C de um composto que contém carbono, apenas 1% dos 
átomos de carbono presentes é observado. Isso tem consequências importantes com respeito ao acoplamento !H- 
SC, conforme veremos a seguir. 


Quais são os núcleos adequados para estudos de espectroscopia de RMN? 


Uma ampla variedade de núcleos pode ser observada pela espectroscopia RMN, mas as propriedades inerentes de 
alguns núcleos (por exemplo, um grande momento de quadrupolo) podem dificultar sua observação. O critério 
principal é que o núcleo possua um valor do número quântico de spin nuclear 7 > 1 (Tabela 4.3). Em segundo 
lugar, é vantajoso (mas não essencial) que o núcleo ocorra em abundância significativa. O carbono-13 é um 
exemplo de um isótopo de baixa abundância que, não obstante, é extensivamente utilizado na espectroscopia de 
RMN. O enriquecimento isotópico pode ser utilizado para melhoria da razão entre sinal e ruído. Uma terceira 
exigência é que o núcleo possua um tempo de relaxação do spin (tı) relativamente curto. Essa propriedade 
depende não apenas do núcleo em si, mas também do seu ambiente molecular. Alguns elementos exibem mais de 
um núcleo ativo na RMN e a escolha para observação experimental pode depender dos valores inerentes relativos 
de tı. Por exemplo, o “Li e o 'Li são ativos na RMN, mas enquanto os valores de tı para o Li são normalmente <3 
s, os do ĉLi estão na faixa =10-80 s. Dessa forma, o Li é mais apropriado para observação por espectroscopia de 
RMN e essa escolha também é favorecida pelo fato do 'Li ser mais abundante (92,5%) do que o *Li. Outra 
propriedade nuclear que pode contribuir para tornar dificil a observação experimental é o momento de quadrupolo 
que é devido a uma distribuição de carga não esférica do núcleo e que está associada a valores de 7 > 1. Embora o 
fato de possuir um momento de quadrupolo leva a pequenos valores de tı, ele geralmente faz com que os sinais no 
espectro de RMN sejam largos (por exemplo, o !B). O alargamento de sinal também é visto nos espectros de 
núcleos ligados a núcleos com momentos de quadrupolo, como, por exemplo, o espectro de RMN de !H de 
prótons ligados ao !!B. 


Tabela 4.3 Propriedades de núcleos ativos na RMN selecionados 


Núcleo Abundância natural/% | Frequência de observação/MHz Referência de deslocamento 
(referida ao 'H, a 100 MHz)t químico (ô 0 ppm)! 

'H >99,9 t 100 SiMe; 

2H 0,015 1 15,35 SiMe, 

Li 92,5 5 38,9 LiCI (1 m em H20) 

"B 80,1 5 32,1 EB 0Et, 

83C 1,1 l 25,1 SiMe, 

o 0,04 = 13,5 H0 

E 100 t 94,0 CFC; 

“Na 100 5 26,45 NaCl (1 m em H20) 

TA 100 - 26,1 [AI(OH2)6]?* 

Dj 4,67 l 19,9 SiMe; 

ap 100 L 40,5 H3PO4 (859%, aq) 

Se 7,6 l 19,1 SeMez 

Rh 100 t 3,2 Rh (metal) 

sn 7,68 t 35,6 SnMes 

"sn 8,58 t 37,3 SnMe; 

Ye 26,4 l 27,7 Xe0F; 

Ty 14,3 t 4,2 NazW0, (em D20) 

Ei 33,8 t 21,5 Naz[PtCl6] 

Hg 16,84 t 17,9 HgMez 


TA frequência operacional de um instrumento é definida pelo campo do imã e é assinalada como a frequência na qual os núcleos 
de !H do SiMe, ressonam. 


tE importante citar a referência quando descrever espectros de RMN, pois podem ser utilizadas referências alternativas. 


Frequências de ressonância e deslocamentos químicos 


Um núcleo particular (por exemplo, !H, !°C, 3!P) absorve radiofrequências características, isto é, ele ressona em 
uma frequência característica. Se um espectrômetro de RMN está ajustado para uma frequência de ressonância 
particular, é observado apenas um núcleo ativo na RMN selecionado. Por exemplo, serão observados somente 
núcleos de !H se um espectrômetro de 400 MHz estiver ajustado para 400 MHz, mas, se o mesmo espectrômetro 
for reajustado para 162 MHz, serão observados somente núcleos de *!P. Isto é análogo a sintonizar um rádio e 
receber apenas uma estação de cada vez. 

Em um experimento de RMN de !H, os prótons em diferentes ambientes químicos ressonam em diferentes 
frequências. O mesmo é válido para, por exemplo, núcleos de C não equivalentes em um experimento de RMN 
de BC, ou núcleos de !ºF não equivalentes em um experimento de RMN de !°F, e assim por diante. Cada sinal em 
um espectro de RMN é denotado por um valor de deslocamento químico, ô, valor esse que é dado relativamente 
ao sinal observado para um composto de referência especificado (veja a seguir). 


O parâmetro ô é independente da intensidade do campo magnético aplicado e é definido como segue. A 
diferença de frequência (Av), em Hz, entre o sinal de interesse e alguma frequência de referência definida (vo) é 
dividida pela frequência absoluta do sinal de referência (Eq. 4.12): 
(1 — |] o AN 


ù = 


(4.12) 
L E 
Normalmente, isso leva a um número muito pequeno. Para obter um número mais conveniente para ô, é comum 


multiplicar a razão na Eq. 4.12 por 10º. Isto dá ô em unidades de partes por milhão, ppm. A IUPAC? define ô de 
acordo com a Eq. 4.12, mas a Eq. 4.13 fornece um método para calcular ô em ppm. 


(14 — 14, ) em Hz 


M da . 
oem ppm san 
vn em MHz 


(4.13) 
Segue que utilizamos a Eq. 4.14 para determinar a diferença de frequência entre dois picos espectroscópicos em 
Hz quando os deslocamentos químicos tiverem sido medidos em ppm. 


Ar (em Hz) = (Frequência de observação/MHz) 
<x Nó femppm) (4,14) 


A referência-padrão (para a qual ô é definido como O ppm) para as espectroscopias de RMN de !H e PC é o 
tetrametilsilano, SiMe, (TMS). Quando o espectro de RMN de um composto é registrado, diz-se que os sinais 
decorrentes de núcleos particulares estão deslocados com respeito ao sinal de referência-padrão. Um 
deslocamento para um ô mais positivo é “deslocado para frequência mais alta” e um deslocamento para um ô 
negativo (ou menos positivo) é “deslocado para frequência mais baixa”. Outra terminologia que ainda pode ser 
encontrada relaciona um valor positivo de ô com um “deslocamento de campo baixo” e um valor negativo de ô a 
um “deslocamento de campo alto”. 


Faixas de deslocamentos químicos 


A faixa de deslocamentos químicos nos quais aparecem os sinais de espectroscopia de RMN é dependente do 
núcleo. O núcleo mais comumente observado é o !H e, em compostos orgânicos, uma janela espectral de ô +15 
até O ppm normalmente engloba a maioria dos sinais. Em compostos inorgânicos, a janela pode ter que ser 
alargada, se, por exemplo, tiverem de ser observados núcleos de !H ligados aos centros de metal, ou se os sinais 
forem paramagneticamente deslocados (veja o Boxe 4.2). A faixa de deslocamentos químicos para os espectros de 
RMN de BC é normalmente ô +250 até —50 ppm, para os espectros de RMN de *!P, =ô +300 até -300 ppm, e, para 
os espectros de RMN de "'Se, =ô +2000 até —1000 ppm. A Fig. 4.18 ilustra a variação do deslocamento químico 
para o núcleo de °!P indo desde o trifenilfosfato até o óxido correspondente. Um deslocamento desses para uma 
frequência mais elevada é típico quando um fosfano terciário (RP) é oxidado, e também tende a ocorrer quando 
um ligante fosfano se coordena a um centro de metal do bloco d. 


Solventes para estudos em solução 


As amostras para espectroscopia de RMN em solução geralmente são preparadas com o uso de solventes 
deuterados. Uma das razões para isso é que, se os solventes não deuterados tivessem de ser utilizados (por 
exemplo, o CH5Cl em lugar do CDsCI) para um experimento de espectroscopia de RMN de !H, os sinais 
decorrentes do solvente “imnundariam” aqueles decorrentes da amostra. Os solventes deuterados estão disponíveis 
comercialmente, normalmente indicando uma incorporação de 2H >99,5%. O composto restante não marcado 
fornece um útil sinal de referência interna no espectro de RMN de !H da amostra sendo estudada. 


Integração de sinais e alargamento de sinal 


Em condições normais de medição dos espectros de RMN de !H, a razão entre as áreas dos picos (integrais) dos 
sinais no espectro é proporcional ao número de núcleos que dão origem aos sinais. Por exemplo, em um espectro 
de RMN de !H do HC=CCHS;, são observados dois sinais com integrais relativas de 1:3. No entanto, a integração 
de sinais deve ser tratada com cautela, pois a integral de picos é dependente do tempo de relaxação do núcleo em 
questão, isto é, o tempo que o núcleo leva para relaxar desde um estado excitado até o estado fundamental durante 
o experimento de espectroscopia de RMN. (Mais detalhes desse fenômeno podem ser encontrados em referências 
citadas ao final deste capítulo.) Um problema particular são as integrais relativas dos sinais em um espectro de 
RMN de ÉC. 

Em alguns casos, os sinais podem ser alargados e 1sso pode afetar a medição das integrais relativas dos sinais. 
Por exemplo, os sinais que têm origem nos prótons ligados ao N são alargados devido à relaxação quadrupolar 
pelo !N (I= 1). A troca com prótons do solvente também causa alargamento, por exemplo: 


CH;,CH,0H + HOH = CH;CH,0H + HOH 


Acoplamento spin-spin homonuclear: H-H 


Um núcleo de 'H (7 = 1) pode estar em um dos dois estados de spin (m, = + | m, = — Ł) e a diferença de energia 
entre os estados de spin depende do campo magnético aplicado do espectrômetro RMN. Considere um sistema em 
que há dois núcleos de !H magneticamente não equivalentes, Há e Hp. São duas as situações possíveis: 


O 
| 
A Pue ph 
Ei 
Ph Ph 
a Pie yl. 
Ph hs Ph 
Ph 


25,0 50 d'ppm 
Fig. 4.18 Espectros de RMN de °!P a 162 MHz do PPh; e O=PPh;. Um deslocamento para um ô mais positivo (frequência mais 


alta) geralmente acompanha a oxidação de um fosfano terciário e o registro do espectro de RMN de *!P de um fosfano, antes do 
uso em laboratório, é uma maneira fácil de checar a pureza dos fosfanos, que são facilmente oxidados ao ar. 





A presença de um centro paramagnético (isto é, um centro com um ou mais elétrons desemparelhados) em um composto tem consequências significativas no espectro de RMN de 'H do 
composto. Primeiramente, o campo magnético local em cada núcleo de 'H é afetado. A diferença de energia entre os estados de spin nucleares — uma consequência da aplicação de um 
campo magnético externo em um experimento de RMN — surge da interação dos campos magnéticos dos núcleos giratórios com o campo aplicado. No entanto, o campo local 
experimentado pelos núcleos não é o mesmo que o campo aplicado, pois os pares de elétrons na vizinhança do núcleo de 'H geram pequenos campos magnéticos locais. O campo 
magnético local é o somatório dos campos aplicado e todos os campos menores. Estes últimos dependem do ambiente químico do núcleo de !H. Normalmente, as diferenças de campos 
magnéticos locais para prótons em ambientes diferentes são pequenos e, como consequência, a faixa de deslocamentos químicos na qual ocorrem os sinais de RMN de 'H não é ampla. 
Em um composto paramagnético, existe um fator adicional: um campo magnético local grande que surge do elétron desemparelhado ou dos elétrons desemparelhados sobre o centro 
paramagnético. Isso contribui para a diferença de energia entre os estados de spin nucleares, e, como consequência, a faixa de deslocamentos químicos para os espectros RMN de 'H é 
muito mais ampla do que em um composto diamagnético. O segundo efeito que é observado é o alargamento dos sinais. Esse efeito tem sua origem em uma significativa diminuição do 
tempo de vida do estado excitado, isto é, o tempo de relaxação é muito curto. Em alguns casos, o alargamento é tão grande que não são observados quaisquer sinais bem resolvidos. 

Um exemplo de um centro paramagnético é o íon Co?™ que, em um complexo octaédrico, tem um mais ou elétrons desemparelhados (veja o Capítulo 20). A figura vista a seguir 
mostra o espectro de RMN de 'H do complexo de Co?* [Co(fen)s]** (fen = 1,10-fenantrolina), cuja estrutura é apresentada a seguir. Há quatro diferentes ambientes de prótons 
aromáticos no complexo, e os deslocamentos químicos dos sinais atribuídos a esses núcleos de 'H caem na faixa de ô +110 a +15 ppm. 


Leitura recomendada 


|. Bertini and C. Luchinat (1996) Coord. Chem. Rev., vol. 150 — “NMR of paramagnetic substances”. 
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[Agradecemos a Barbara Brisig por registrar o espectro mostrado acima.] 
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e O campo magnético local gerado pelo spin de Há não é detectado por Hg; o espectro de RMN de !H consiste 
em duas ressonâncias, cada qual um singleto porque não há qualquer acoplamento entre os dois núcleos de !H. 

e O H, é afetado pelos campos magnéticos associados ao Hg; o sinal de RMN de !H para o HA é desdobrado em 
duas linhas iguais dependendo de qual dos dois estados de spin do Hpg (probabilidades iguais) ele “vê”. De 
modo semelhante, o sinal para o Hg é composto de duas linhas iguais. Os prótons Ha e Hg acoplam-se um com 


o outro e o espectro consiste em dois dupletos. 


A separação entre as duas linhas em cada um dos dupletos descritos anteriormente deve ser igual, e esse 
desdobramento é chamado de constante de acoplamento, J, e é medida em hertz (Hz). Em geral, o acoplamento de 
um próton dá um dupleto, a dois prótons equivalentes dá um tripleto, a três prótons equivalentes dá um 
quadrupleto, e assim por diante. As intensidades relativas das linhas no multipleto são dadas por uma distribuição 


binomial facilmente determinada com o uso do triângulo de Pascal: 


l + simpleto 
l l + dupleto 
| 2 | + tripleto 
| 3 3 l + quadrupleto 
| 4 6 4 L + quinteto 


O número e os spins dos núcleos ligados determinam a multiplicidade (número de linhas) e o padrão do sinal de espectroscopia RMN do núcleo observado. À constante de acoplamento 


entre os núcleos X e Y é representada por Jxy e é medida em Hz. 


Em geral, a multiplicidade de um sinal na espectroscopia de RMN pode ser determinada usando a Eq. 4.15, em 


que o núcleo sendo observado está se acoplando a n núcleos equivalentes com número quântico 1. 
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É El Fig. 4.19 O espectro de RMN a 100 MHz da butanona. Na estrutura, o código de cores é: C, cinza; H, branco; O, 


a vermelho. 


Multipheidade (número de linhas) = 2n! + 1 (4.15) 


O espectro de RMN de !H do butano a 100 MHz é apresentado na Fig. 4.19 e consiste em um quadrupleto. As constantes de 
acoplamento J para o tripleto e quarteto são iguais. Explique o espectro observado. 


Acoplamento spin-spin heteronuclear: !ºC—!H 


Cada um dos núcleos !H e C tem um número quântico de spin magnético 7 = 1 e, quando os núcleos de 'H e C 
estão em grande proximidade, eles podem se acoplar. No entanto, em moléculas que contêm uma distribuição 
isotópica natural de átomos de carbono, apenas 1% dos núcleos são de núcleos de C. A partir de uma 
consideração estatística, segue que, em um espectro de RMN de !H de, por exemplo, acetona, não é observado o 
acoplamento PC-!H, embora ele seja observado no espectro de RMN de C da mesma amostra. O espectro de 
RMN de *C da acetona mostra um simpleto decorrente do átomo de carbono C=0, e um quadrupleto decorrente 
dos dois núcleos de !*C de metila equivalentes. 





Por que não observamos o acoplamento !3°C—!3C no espectro de RMN de !*C da acetona? 


Os estudos de caso a seguir ilustram o uso da espectroscopia RMN no estudo de compostos que contêm 
núcleos ativos em spin diferentes do !H e PC. 


Estudos de caso 
Estudo de caso 1: espectro de RMN de *'P do [PFe]- 


O espectro de RMN de *!P de um sal contendo o íon [PFs] octaédrico exibe um septeto binomial (Fig. 4.20) 
consistente com seis núcleos de "F equivalentes (7 =1) ligados ao centro de *'P central. O alto valor de Jp; 708 Hz 
é típico das constantes de acoplamento *!P-!?F para núcleos diretamente anexados; as magnitudes de constantes 
de acoplamento geralmente diminuem com a separação nuclear, mas uma consequência de altos valores de 
núcleos diretamente ligados é que podem ser observados acoplamentos de longo alcance (veja o Estudo de caso 
2). 


Estudo de caso 2: espectro de RMN de “'P do Ph2PCH>CH>P(Ph)CH>CH>PPH> 


(4.9) 


A estrutura 4.9 mostra que o Ph,PCH>CH,P(Ph)CH>CH,PPh; contém dois ambientes de fósforo, marcados a e b. 
O espectro de RMN de º!P exibe dois sinais com uma proporção integral de 1:2. Para átomos de fósforo não 
equivalentes diretamente ligados, os valores de Jpr são tipicamente 450-600 Hz; no composto 4.9, é observado o 
acoplamento de longo alcance entre núcleos de *!P não equivalentes. Os sinais decorrentes dos átomos P, e P, são 
um tripleto e um dupleto, respectivamente; os valores de Jpr (29 Hz) medidos a partir dos dois sinais são 
necessariamente iguais. Além disso, pode ser observado o acoplamento entre os núcleos de *'P e o mais próximo 
de !H. São registrados rotineiramente dois tipos de espectros RMN heteronucleares: um no qual é observado o 
acoplamento com prótons e outro no qual os prótons estão instrumentalmente desacoplados do núcleo observado. 
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Fig. 4.20 O espectro de RMN de º*'P a 162 MHz de um sal de [PFs] consiste em um septeto binomial. O valor de Jpr pode ser 
medido entre qualquer par de linhas adjacentes no sinal. 


A notação *'Pf!H) significa *'P desacoplado dos prótons são usadas notações correspondentes para outros desacoplamentos de prótons. 


Estudo de caso 3: espectro de RMN de !B do [BH4]- 

O espectro de RMN de !!B do Na[BH,] é apresentado na Fig. 4.21. O padrão de integrais de sinal de 1:4:6:4:1 
corresponde ao quinteto binomial esperado para quatro núcleos de !H equivalentes se acoplando ao !B. Embora Z 
= ł para o "B, é o Z= Ł dos prótons ligados que determina a natureza do sinal no espectro de RMN de "B do 


[BHi]. 
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Fig. 4.21 Espectro de RMN de !'B a 128 MHz de uma solução de NaBH, em CDsC(O)CD:». O valor de Jgy pode ser medido 
entre qualquer par de linhas adjacentes no sinal. 


Estudo de caso 4: espectro de RMN de *'P(!'H) do PhMe?P - BH3 


A Fig. 4.22 mostra a estrutura do aduto PhMe,P - BH; e seu espectro de RMN de “'P$!H). O sinal é um multipleto 
de quatro linhas (porém, não um quarteto binomial) e surge principalmente do acoplamento entre os núcleos do 
“Pe IB, Para o |B, 1 = &: isso significa que existem quatro estados de spin com valores de +4, +Ł, 1 e —. Há 
uma probabilidade igual de que o núcleo do °!P “veja” o núcleo do !B em cada um dos estados de spin, e isso dá 
origem ao sinal do *!'B sendo desdobrado em quatro linhas de igual intensidade: um multipleto 1:1:1:1. O sinal 
observado é complicado pelo fato de o !!B ter uma abundância de 80% e o segundo isótopo, !ºB, também ser ativo 
em RMN (1=3). Ele também se acopla ao núcleo do *!P, dando um multipleto de sete linhas (1:1:1:1:1:1:1), mas o 
valor de J31,10, é menor do que o de J3,,11,. O resultado é dois sinais sobrepostos, mas a característica dominante é 
o multipleto 1:1:1:1, cuja forma do sinal é afetada pelo multipleto de sete linhas adjacente e pelos efeitos de 
relaxação. 
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Fig. 4.22 Espectro de RMN de °'P{'H} a 162 MHz do aduto PhMe,P - BH;. O padrão de quatro linhas não é um quarteto 
binomial, mas um multipleto 1:1:1:1 aproximado. 
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Fig. 4.23 Espectro de RMN de "F a 376 MHz do [XeFs] simulado utilizando parâmetros da literatura. A abundância isotópica 
do !?Xe é de 26,4%; o centro do dupleto coincide com a posição do singleto. (K.O. Christe et al. (1991) J. Am. Chem. Soc., vol. 
113,p. 3351.) 


Estudo de caso 5: espectro de RMN de 1°F do [XeFs]- 


O íon plano [XeFs] contém cinco átomos de F equivalentes (veja o Exemplo resolvido 2.7). Os núcleos do !ºF e 
do 'Xe são ativos em RMN: "F, 7=1, 100% de abundância; '?Xe, I = 1, 26,4%. O espectro de RMN de ”F do 
[XeFs] é apresentado na Fig. 4.23. A equivalência química dos núcleos do !ºF dá origem a um dos sinais. No 
entanto, 26,4% dos centros de F estão ligados ao !?ºXe, enquanto o restante fica ligado aos outros núcleos de Xe. 
O espectro pode ser interpretado em termos de um singleto (linha central) devido aos 73,6% dos núcleos do !F, 
mais um dupleto em sobreposição devido aos 26,4% dos núcleos do !ºF que se acoplam ao !2Xe. O centro do 
dupleto coincide com a posição do singleto, pois todos os núcleos do !?F ressonam à mesma frequência. Os dois 
picos laterais na Fig. 4.23 são chamados de picos satélites. 


Espécies estereoquimicamente não rígidas 


Os exemplos de espectroscopia de RMN discutidos até aqui supuseram que, com a exceção da rotação livre em 
torno das ligações simples, a molécula ou íon é estático em solução. Para a maioria das espécies orgânicas e 
morgânicas, essa suposição é válida, mas deve ser considerada a possibilidade de não rigidez estereoquimica 
(luxionalidade) na escala de tempo da espectroscopia de RMN. Espécies pentacoordenadas, tais como o Fe(CO)s, 
4.10, o PFs, 4.11 e o BrFs, 4.12, constituem um dos grupos de compostos para os quais a barreira de ativação para 
comportamento dinâmico em solução é relativamente baixa, e a troca de posições dos substituintes é fácil. 
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A inclusão do qualificador “na escala de tempo da espectroscopia RMN” é importante. A escala de tempo” da 
técnica de espectroscopia de RMN (10! a 10º s, dependendo do núcleo observado) é relativamente longa e é 
significativamente mais longa do que a da espectroscopia de IV; o Fe(CO)s parece estático na escala de tempo da 
espectroscopia de IV, mas dinâmico dentro da escala de tempo de um experimento com espectroscopia de RMN de 
SC. A queda da temperatura desacelera o comportamento dinâmico, e pode torná-lo mais lento do que a escala 
espectroscópica. No entanto, alguns processos fluxionais têm barreiras de energia muito baixas. Mesmo a 103 K, 
os grupos CO axiais e equatoriais no Fe(CO)s trocam de posições e o espectro de RMN de *C consiste em um 
sinal que corresponde ao ambiente médio de "C. Por outro lado, o espectro de RMN de !ºF em solução à 
temperatura ambiente do BrFs exibe um dupleto e um quinteto binomial (devido ao acoplamento de !ºF-!F) com 
integrais relativas de 4:1, e isto é consistente com a estrutura 4.12. Acima dos 450 K, é observado um sinal, 
indicando que os cinco átomos de F são equivalentes na escala de tempo de RMN, isto é, a molécula de BrFs é 


fluxional. Indo do limite inferior para o superior de temperatura, os dois sinais coalescem dando uma ressonância 
única. 





Bipirâmide triangular Pirâmide de base quadrada Espirâmide triangular 
(Os átomos 2 e 3 Os átomos 4 e 5 
estão em sitios aXxiais,) estão em sÍílios Agials,) 


Fig. 4.24 A pseudorrotação de Berry interconverte uma estrutura bipiramidal triangular em outra através de um estado de 
transição piramidal de base quadrada. O esquema de numeração ilustra que os sítios axiais e equatoriais da bipirâmide triangular 
são intercambiados. 


O processo dinâmico comum em que espécies pentacoordenadas estão envolvidas em solução é a 
pseudorrotação de Berry. Embora as repulsões ligante-ligante sejam minimizadas em um arranjo bipiramidal 
triangular, apenas uma pequena quantidade de energia é necessária para convertê-lo em uma pirâmide de base 
quadrada. A interconversão envolve pequenas perturbações dos ângulos de ligação subtendidos no átomo central, 
e a continua repetição do processo resulta em cada substituinte “visitar” tanto os sítios equatoriais quanto os axiais 
na estrutura bipiramidal triangular (Fig. 4.24). 


Processos de troca em solução 


Uma série de cátions hidratados em solução aquosa sofre troca com o solvente em velocidades lentas o suficiente 

para serem observadas na escala de tempo da espectroscopia de RMN através do uso de marcação 1sotópica com 

“O; o NO tem 7 = >, enquanto o !“O e o "O são inativos na RMN. São observados deslocamentos químicos 

diferentes para os núcleos de !'O em água e água coordenada, e a partir das razões de intensidade de sinal, podem 

ser obtidos números de hidratação. Por exemplo, mostrou-se que o AI” está presente na forma de [AI(OH,)6]””*. 
Reações como aquela na Eq. 4.16 são conhecidas como reações de redistribuição. 


PCI; + P(OEt); = PCI, (OEt) + PCI(OE1); (4.16) 
Uma reação de redistribuição é aquela em que os substituintes trocam entre as espécies, mas os tipos e números de cada tipo de ligação permanecem os mesmos. 


A posição de equilíbrio pode ser acompanhada pelo uso da espectroscopia de RMN de *!P, pois cada uma das 
quatro espécies tem um deslocamento químico característico. Os dados de velocidade são obtidos pelo 
acompanhamento da variação de integrais de sinal relativas com o tempo, e as constantes de equilíbrio (e, dessa 
forma, os valores de AG?º, pois AGº = RT In K) podem ser determinadas a partir de integrais de sinal relativas 
quando não ocorre qualquer outra variação (isto é, o equilíbrio foi estabelecido). Pela determinação de AGº, em 
várias temperaturas, podem ser determinados os valores de AH? e de ASº utilizando-se as Eqs. 4.17 e 4.18. 


AG AH” — TAS (4.17% 
din K A M 

— 5 (4.18) 

d7 RTH l 


Os valores de AHº para esses tipos de reações são quase iguais a zero, sendo a força motriz da redistribuição dos 
grupos o aumento da entropia do sistema. 


4.9 Espectroscopia de ressonância paramagnética eletrônica (RPE) 


O que é espectroscopia de RPE? 


Espectroscopia de ressonância paramagnética eletrônica (RPE) é uma técnica de ressonância que envolve transições induzidas por micro-ondas entre os níveis de energia 
magnética de elétrons que possuem spin líquido e momento angular orbital. Um espectro de RPE fornece informações a respeito de espécies paramagnéticas. 


A espectroscopia de ressonância paramagnética eletrônica (RPE) (também chamada de espectroscopia de 
ressonância de spin eletrônico (RSE)) é empregada no estudo de espécies paramagnéticas com um ou mais 
elétrons desemparelhados, como, por exemplo, radicais livres, birradicais, complexos de metais contendo centros 
de metal paramagnético, defeitos em semicondutores e efeitos de irradiação nos sólidos. Enquanto os materiais 
diamagnéticos são RPE silencioso, as espécies paramagnéticas sempre apresentam um espectro de RPE. Ele 
consiste em uma ou mais linhas, dependendo das interações entre o elétron desemparelhado (que age como uma 
“sonda”) e a estrutura molecular na qual está localizado. A análise da forma do espectro de RPE (o número e 
posições das linhas de RPE, suas intensidades e larguras de linhas) oferece informações a respeito da espécie 
paramagnética, como, por exemplo, a estrutura de um radical livre, a caracterização da esfera de coordenação em 
torno do centro de metal em um complexo de coordenação, ou a presença de múltiplas espécies paramagnéticas. 
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Boxe 4.3 Imagem por ressonância magnética (IRM) 





A imagem por ressonância magnética (IRM) é uma técnica clínica em rápida expansão para obter uma imagem de, por exemplo, um órgão ou tumor humano. Em 2003, 
aproximadamente 10.000 unidades de IRM realizaram =75 milhões de varreduras em todo o mundo e, desde então, esses números vêm aumentando de modo drástico. O impacto 
dessa técnica não invasiva na medicina clínica foi reconhecida pela concessão do Prêmio Nobel de Medicina de 2003 a Paul Lauterbur e Peter Mansfield. À imagem por IRM é gerada a 
partir das informações obtidas dos sinais da água por espectroscopia RMN de 'H. A intensidade do sinal depende dos tempos de relaxação dos prótons e da concentração de água. Os 
tempos de relaxação podem ser alterados, e a imagem intensificada, pelo uso de agentes de contraste para IRM. Os complexos de coordenação que contêm o Gd**, o Fe** ou o Mn?* são 
potencialmente adequados como agentes de contraste e, destes, os complexos que contêm o íon Gd?* até agora provaram ser especialmente úteis. Na forma de um íon livre, o Gd** é 
extremamente tóxico e, portanto, para minimizar os efeitos colaterais nos pacientes, o Gd** deve ser introduzido na forma de um complexo que não se dissocie no corpo. Os ligantes 
quelantes são particularmente adequados (veja o Capítulo 7 para uma discussão das constantes de estabilidade). Ligantes como o [DTPA]* (a base conjugada do HsDTPA, cujo desenho 
é mostrado a seguir) possuem os átomos doadores O e N, e formam complexos de gadolínio(Ill), nos quais o íon Gd?* mostra um elevado número de coordenação (veja o Capítulo 19). 
Por exemplo, no [Gd(DTPA)(0H>)]”, o centro do Gd** é nonacoordenado. O complexo [Gd(DTPA)(0H,)]”” foi aprovado em 1988 para uso médico na forma de um agente de contraste de 
IRM e é utilizado sob o nome comercial Magnevist. Outros dois agentes de contraste aprovados são o [Gd(DTPA-BMA)(0H;)] (nome comercial Omniscan) e o [Gd(HP-DO3A)(0H>)] 
(ProHance). À estrutura no estado sólido do [Gd(DTPABMA)(0H>)] é apresentada a seguir, e confirma um centro de metal nonacoordenado. O Magnevist, o Omniscan e o ProHance são 
classificados como agentes de contraste extracelulares, quer dizer, uma vez injetados em um paciente, eles são distribuídos de forma não específica em todos os fluidos plasmático e 
extracelulares no corpo. À eliminação através dos rins ocorre rapidamente, sendo a meia-vida da eliminação de =90 minutos. 
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Outros dois agentes de contraste para IRM são os agentes hepatobiliares e sanguíneos. Os hepatócitos são os principais tipos de células presentes no fígado, e um agente de 
contraste hepatobiliar é concebido para atingir o fígado, e, então, ser excretado pelas vias biliares, vesícula biliar e intestinos. O complexo de gadolínio(III) [Gd(BOPTA)(0H,)]” (nome 
comercial Multihance) é um agente de contraste hepatobiliar. O [BOPTA]” é a base conjugada do HsBOPTA, cuja estrutura é apresentada na página anterior. O [BOPTA]” é 
estruturalmente semelhante ao [DTPA]””, diferindo apenas na presença do grupo hidrofóbico pendente que é responsável por tornar o Multihance específico para células. Os agentes de 
contraste sanguíneos permanecem intravasculares por um significativo período de tempo. Em 2005, o MS-325 (nome comercial Vasovist) recebeu a aprovação da Comissão Europeia e 
da Food and Drug Administration dos EUA para uso médico. O ligante quelante no Vasovist está estruturalmente relacionado com [DTPA]”, mas contém um grupo contendo fosfato. A 
estrutura do ligante, L^, do Vasovist é apresentada a seguir. O próprio Vasovist é o sal de sódio Nas[GdL(0H))], e o ligante liga o Gd** no mesmo ambiente que o Omniscan (estrutura 
oposta). 
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A introdução do grupo difenilciclo-hexilfosfato aumenta o caráter hidrofílico do agente de contraste e isso permite ao Vasovist se ligar reversivelmente à albumina do soro humano. Este 
fato leva a imagens intensificadas das estruturas vasculares. Esse tipo particular de imagem por IRM é conhecido como angiografia por ressonância magnética (ARM) e é um significativo 
desenvolvimento de técnicas de imagem. Antes da disponibilidade de ARM não invasiva, as estruturas vasculares só poderiam ter sua imagem por angiografia convencional, um 
procedimento invasivo que envolve a injeção no sangue de uma substància que absorve raios X. Então, é obtido um angiograma pela exposição do paciente aos raios X. 

Uma segunda classe de agentes de contraste para IRM consiste em nanopartículas de óxido de ferro (magnetita, Fe;04, e maghemita, y-Fe20;). Esses materiais paramagnéticos são 
capazes de diminuir os tempos de relaxação dos prótons. São categorizados em conformidade com o tamanho da partícula: as nanopartículas de óxido de ferro superparamagnético 
(sigla em inglês, SPIO) têm diâmetros de 50 nm até centenas de nanômetros, enquanto as nanopartículas de óxido de ferro superparamagnético ultrapequenas (sigla em inglês, USPIO) 
são de diâmetro <50 nm. As nanopartículas podem ser preparadas por uma série de rotas, a mais simples das quais envolve a precipitação a partir de solução aquosa em condições de 
pH cuidadosamente controladas, começando com uma mistura de sais de ferro(Il) e ferro(Ill) (por exemplo, os cloretos): 


2Fe"* + Fe“ + 8[0H]” — Fe;O, + 4H,0 
Fes0, + 2H* — y-Fe, 0; + Fet + H20 


As nanopartículas de óxido de ferro são revestidas com polissacarídeos (dextrana ou carboxidextrana) para as tornar biocompatíveis e são administradas aos pacientes na forma de 
coloides aquosos. Os agentes de contraste de IRM clínica desse tipo incluem o Feridex, o Resovist e o Combidex, que são seletivamente absorvidos pelo fígado, baço e medula óssea. À 
síntese e as aplicações potenciais em IRM das nanopartículas de óxido de ferro correlatas atualmente são uma área de pesquisa ativa. 





Médicos com um paciente entrando no escaneador de IRM. 


A dependência da observação de sinais de prótons em alguns órgãos (por exemplo, os pulmões) apresenta problemas com respeito à IRM. O uso da imagem magnética com o !Xe 
foi testado como um meio de superar algumas das dificuldades com a observação de prótons. Nas condições corretas, o Xe gasoso levado para dentro dos pulmões de ratos permite a 
observação de imagens excelentes. 
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As medições de espectroscopia de RPE podem ser realizadas em temperaturas alta, ambiente ou baixa (> 4 K). 
As amostras podem ser sólidas (sólido cristalino ou pó) ou líquidas (fluido ou solução congelada, um “vidro”). Na 
presente apresentação da espectroscopia de RPE, vamos nos concentrar apenas nos sistemas magneticamente 
diluídos nos quais os elétrons desemparelhados estão envolvidos em interações intramoleculares (não 
intermoleculares). Vamos focalizar nossa atenção na aplicação da técnica a sistemas mononucleares contendo 
metal. 


O efeito Zeeman eletrônico 


Para um íon de metal paramagnético como o Tit (d), o V** (d!) ou o Cu?! (œ) com um único elétron 
desemparelhado, o número quântico do spin total é S = 1. Há dois estados de spin possíveis: Ms = + e Ms = À 
(veja o Boxe 1.4 para sistemas monoeletrônicos e a Seção 20.6, no Volume 2, para números quânticos para 
sistemas polieletrônicos). Na ausência de um campo magnético, esses estados são degenerados. Considere um 
caso monoeletrônico. Pela aplicação de um campo magnético, Bo, a Interação entre o elétron desemparelhado e o 
campo magnético leva a um desdobramento dos níveis de energia (Fig. 4.25). Isto é chamado de efeito Zeeman e a 
diferença de energia, AL, é dada pela Eq. 4.19. 


AE = gue Bo (4.19) 
Ba = campo magnético aplicado (em tesla, T) 


Hg = magnéton de Bohr 
(ug = eh/4m, = 9,2740 X 104] T®) 


O valor g é dado pela razão de 2u./up, em que up é o momento magnético do elétron (9,2848 x 102 JT 5; gé 
adimensional. Para um elétron livre, g = 2,0023. Para um íon de metal, o acoplamento spin-órbita (veja o Capítulo 
20, no Volume 2) leva a valores g que são significativamente diferentes daquele de um elétron livre. A separação 
de energia entre os estados a e 5 (Fig. 4.25) corresponde à região de micro-ondas do espectro eletromagnético. 
Desse modo, pelo suprimento de radiação de micro-ondas apropriada à amostra, ocorrem transições de spin entre 
os dois estados de energia. Então, o sistema fica em ressonância, e o registro dessas transições representa o 
espectro de RPE. (Compare isso com as transições de spin nuclear que resultam da radiação de radiofrequência na 
espectroscopia de RMN descrita na Seção 4.8.) Geralmente, um espectrômetro de RPE opera em uma frequência 
de micro-ondas constante (medida em giga-hertz, GHz) e o campo magnético (medido em gauss ou tesla, 1 G = 
10“ T) é variado até que a separação de energia dos dois estados de spin coincida com a energia de radiação de 
micro-ondas. Os espectrômetros RPE padrão operam em 9-10 GHz (a assim chamada “banda X”), mas há também 
domínios de frequências de micro-ondas menores e maiores: 1-2 GHz (banda L), 2-4 GHz (banda S), 35 GHz 
(banda Q) e 95 GHz (banda W). Os espectrômetros de RPE-TF (em oposição a instrumentos de onda contínua) 
produzem aumento de resolução espectral e seu uso tem ampliado o escopo de sistemas que podem ser 
investigados (por exemplo, a segunda esfera de coordenação em torno de um centro de metal paramagnético em 
uma metaloproteina). 
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Aplicação de um campo magnético 


Fig. 4.25 Sob um campo magnético aplicado, Bo, a interação entre um elétron desemparelhado e o campo magnético resulta em 
um desdobramento dos níveis de energia (o efeito Zeeman). 
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Fig. 4.26 A aparência típica de um espectro de RPE simples é mostrada pela linha azul. Trata-se da primeira derivada do pico 
de absorção (mostrado em vermelho). 


Espectros de RPE 


A forma com que um espectro de RPE é registrado é a primeira derivada de um pico de absorção (Fig. 4.26), pois, 
nessa forma, a detecção é mais sensível e a razão sinal/ruído é melhorada devido a propriedades eletrônicas 
intrínsecas resultantes da modulação do campo magnético. O ponto no qual a curva derivada é zero (isto é, ela 
cruza a linha básica) corresponde ao máximo de absorção (a linha tracejada na Fig. 4.26), e é registrado o campo 
magnético, Bamostra, nesse ponto. O valor g para a amostra é determinado pela substituição de Bamostra na Eq. 4.19 
(Eg. 4.20). 


r las Dr e. F F + me 
AE — hu = Samostra* Hp * B amostra (4.20 | 


O valor g experimental pode ser determinado diretamente, pois a frequência, n, de um espectrômetro moderno é 
conhecida com exatidão, A = constante de Planck, e ug = magnéton de Bohr (uma constante). Para espectrômetros 
antigos, ou onde é necessária uma calibração, Samostra pode ser determinado pela comparação do valor de Bamostra 
com o de um material de referência interna, para o qual g é conhecido (por exemplo, para a referência DPPH, 
4.13, g = 2,0036). A Eq. 4.21 segue de AE = gupBo, pois up é uma constante. 
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(4.13) 


O valor g obtido a partir de um experimento de RPE fornece informações a respeito do sistema investigado. Para 
um centro de metal paramagnético, o valor g é característico do estado de oxidação (isto é, o número de elétrons 
desemparelhados), do ambiente de coordenação e da simetria molecular. No entanto, a menos que um sistema 
tenha simetria cúbica (isto é, pertence aos grupos de pontos T4, O, ou 1h e é isotrópico), o valor g depende da 
orientação do eixo molecular principal com respeito ao campo magnético. Diz-se que tais sistemas são 
anisotrópicos. Por rotação da amostra colocada no campo magnético em três planos ortogonais, são obtidos, dessa 


maneira, três valores g. Cada valor g é associado a um dos três eixos ortogonais. Agora devem ser considerados 
três casos: 


e Para um sistema isotrópico (por exemplo, uma espécie MXs com simetria Or), os três valores g são iguais uns 
aos outros (Exx = 2y = Z2 = Ziso). 

e O Um sistema que é anisotrópico, mas tem simetria axial, tem dois eixos (x e y) que são equivalentes, mas são 
diferentes do eixo principal, z. Isso dá origem a dois valores g marcados como gj € g1 (2x = 2y — 8j € = = 21), 
dependendo do eixo principal molecular estar alinhado paralelo ou perpendicular ao campo magnético. 

e O Um sistema anisotrópico no qual cada um dos eixos x, y e z é único dá origem a três valores g (Exx, Zyy € gzz). 


Esses três casos estão ilustrados na Fig. 4.27. Além das informações disponibilizadas pelos valores g, podemos 
obter informações a respeito dos núcleos com o número quântico de spin nuclear 7 + O que estejam próximos do 
centro paramagnético. Os spins desses núcleos interagem magneticamente com o elétron desemparelhado e dão 
origem a uma interação hiperfina. Existe uma analogia direta aqui com o acoplamento de spins nucleares na 
espectroscopia de RMN. A interação hiperfina é somada à interação eletrônica Zeeman, levando a um outro 
desdobramento dos níveis de energia (Eq. 4.22). 


em que S = número quântico do spin eletrônico total 
A = constante de acoplamento hiperfino (em MHz) 
I = número quântico de spin nuclear 


O termo adicional SAT resulta em um espectro de RPE que é mais complicado do que os ilustrados na Fig. 
4.27. O espectro de RPE de uma linha (como para um fator giromagnético escalar) é desdobrado e o número de 
linhas no padrão hiperfino é dado por 2n/+ 1, onde n é o número de núcleos equiva lentes com o número quântico 
do spin 7 (compare este com a Eq. 4.15). 
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Fig. 4.27 Formas típicas das linhas para espectros de RPE de um sistema isotrópico (linha azul), de um sistema anisotrópico 
com simetria axial (linha vermelha), e de um sistema anisotrópico (linha verde). [Espectros simulados pela Dra. C. Palivan, 
Universidade da Basileia. ] 


Por exemplo, o cobalto possui um isótopo, “Co, com 7 = +. Um elétron desemparelhado em um centro de Co? se 
acopla ao núcleo do “Co dando origem a um padrão de desdobramento de 8 linhas (Fig. 4.284). Muitos elementos 
possuem mais de um isótopo (veja o Apêndice 5). Por exemplo, o Cu de ocorrência natural consiste no “Cu 
(69,2%, 1 =) e no “Cu (30,8%, 1 = 3). Um elétron desemparelhado em um íon Cu?* acopla-se ao “Cu e ao “Cu, 
dando origem a dois padrões hiperfinos de 4 linhas superpostas (no caso de um fator giromagnético escalar). 
Como A(“Cu) = 1,07 x A(“Cu), ainda é observado um espectro de boa resolução (Fig. 4.28b, 4 e 4* são as 
constantes de acoplamento hiperfino para o “Cu e o “Cu, respectivamente). As interações hiperfinas também 
surgirão caso haja deslocalização do elétron desemparelhado do centro do metal paramagnético para os ligantes na 


primeira esfera de coordenação cujos átomos possuem 7 > 0 (por exemplo, o !°F, 100%, 1 = 1). Neste caso, o 
espectro é mais complexo por causa da presença das transições que têm origem nesta assim chamada interação 
“super-hiperfina”. 

Como no caso dos valores g, as constantes de acoplamento hiperfino, 4, podem ser isotrópicas ou 
anisotrópicas, dependendo da simetria do sistema, e a forma dos espectros de RPE reflete isso. Como resultado, os 
valores g e 4 podem ser utilizados para fornecer informações detalhadas a respeito da esfera de coordenação de 
um centro de metal paramagnético (por exemplo, geometria, simetria, natureza dos núcleos adjacentes que têm 7 > 
0). Dependendo do centro de metal paramagnético, pode ser obtido maior esclarecimento de sua estrutura 
considerando-se outras interações (por exemplo, interações de campo zero, interação quadrupolar, interações 
nucleares Zeeman). 

A espectroscopia de RPE tem uma vasta variedade de aplicações, inclusive seu uso em sistemas 
bioinorgânicos, como, por exemplo, proteinas azuis de cobre (veja a Seção 29.4, no Volume 2). 
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Fig. 4.28 (a) O acoplamento entre um elétron desemparelhado em um íon Co?! com o núcleo do “Co (100%, I= 5) dá origem a 
um padrão de desdobramento hiperfino de 8 linhas para o sinal de RPE (frequência de micro-ondas = 9,785 GHz). (b) O 
acoplamento entre um elétron desemparelhado em um íon Cu?” com os núcleos do “Cu e do “Cu (69,2% e 30,8%, 
respectivamente, ambos com 1 = 5) produz dois padrões de desdobramento de 4 linhas superpostas. 4 e 4* são as constantes de 
acoplamento hiperfino. [Espectros simulados pela Dra. C. Palivan, Universidade da Basileia. | 





O complexo [VO(acac),] tem a estrutura apresentada a seguir (Hacac = pentano-2,4-diona ou 
acetilacetona). O vanádio possui dois isótopos (o *ºV, 0,25%, I = 6; 0 *!V, 99,75%, I = 5). 
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O espectro de RPE do [Vo(acac),|] em solução, a 298 K, apresenta um sinal de 8 linhas (4 = 120 G, g = 
1,971). Quando a amostra é congelada em N; liquido (77 K), o espectro de RPE consiste em dois padrões de 
8 linhas sobrepostas, para os quais os valores g são 1,985 e 1,942, respectivamente. Explique esses dados. 


[Dados: A. Serianz et al. (1976) J. Chem. Educ., vol. 53, p. 394.] 


O vanádio está no grupo 5, e no [ VO(acac)>] ele se encontra em seu estado de oxidação +4. Portanto, o centro 
de V tem um elétron desemparelhado. 

O vanádio é quase monotópico. O padrão do espectro de RPE é dominado pelo acoplamento hiperfino entre o 
elétron desemparelhado e o núcleo do *!V (99,75% de abundância). O spin 1 = + dá origem a um padrão de 8 
linhas: 


inf + l= 2(1)(5) +1l=b 


Veja a estrutura da molécula de [VO(acac)]. Ela não é esfericamente simétrica, mas, em vez disso, tem 
simetria axial. O eixo principal contém a unidade V=O. A 298 K, o espectro de RPE corresponde a um sistema 
isotrópico e isso deve-se ao fato de as moléculas estarem basculando rapidamente na solução, sendo observada 
uma orientação média. No resfriamento a 77 K, o espectro desdobra-se em dois padrões de 9 linhas superpostas. 
Isso corresponde ao eixo principal da molécula se alinhando paralelo ou perpendicular ao campo magnético 
aplicado. Os dois valores g de 1,985 e 1,942 correspondem ao gy e g1. O valor a 298 K (g = 1,971) fica entre os 
valores de g e gı. 





1. Por que o cobre(I) é silencioso em RPE? 


2. O manganês é monotópico (“° Mn). O espectro de RPE de uma solução aquosa de [Mn(OH;)s] apresenta um padrão de 6 
linhas. Por que o [Mn(0OH,)]”* é isotrópico? Qual é o valor de 1 para o “Mn? 


3. Mostre que o espectro da Fig. 4.28a é consistente com um valor g de 4,32. 


4.10 Espectroscopia Mossbauer 


A técnica da espectroscopia Mossbauer 


O efeito Mossbauer é a emissão e absorção ressonante de raios y nucleares estudada em condições tais que os 
núcleos têm velocidades de recuo inexpressivas quando os raios y são emitidos ou absorvidos. Isso só é obtido 
pelo trabalho com amostras sólidas nas quais os núcleos são mantidos em uma rede cristalina de modo rígido. A 
energia, e, assim, a frequência da radiação y envolvida, corresponde à transição entre o estado fundamental e o 
estado excitado de vida curta do nuclídeo em questão. A Tabela 4.4 lista propriedades de diversos núcleos que 
podem ser observados com o uso da espectroscopia Môssbauer. 

Ilustramos o estudo do efeito Môssbauer por referência à espectroscopia do >'Fe. A aparelhagem básica inclui 
uma fonte radioativa, um absorvedor sólido com a amostra contendo o >'Fe e um detector de raios y. Para amostras 
de ?'Fe, a fonte radioativa é o *'Co e fica incorporada em aço inoxidável; a fonte de “Co decai por captura de um 
elétron extranuclear dando o estado excitado do >'Fe, que emite radiação y à medida que decai para seu estado 
fundamental. Se o >'Fe estiver presente da mesma forma na fonte e no absorvedor, ocorre absorção ressonante e 
não é transmitida qualquer radiação. No entanto, se o >'Fe na fonte e no absorvedor estiver presente em duas 
formas diferentes, não ocorre absorção e a radiação y chega ao detector. Mover a fonte em diferentes velocidades 
na direção do absorvedor de >'Fe ou para longe dele tem o efeito de variar a energia da radiação y (isto é, pelo 
efeito Doppler). A velocidade de movimento necessária para criar absorção máxima em relação ao aço inoxidável 
(definida como um zero arbitrário para o ferro) é chamada de deslocamento do isómero do *'Fe na amostra, com 
unidades de mm s~ (veja a Fig. 20.31). 


Tabela 4.4 Propriedades de núcleos selecionados observados pela espectroscopia Môssbauer. A fonte de radioisótopos oferece 
a radiação y necessária para o efeito Móssbauer 


Núcleo observado Abundância natural/% Estado de spin Estado de spin excitado Fonte do radioisótopot 
fundamental 

Fe 2,2 L - Yo 

119S 8,6 1 E] 119MSp 

“Ru 12,7 * & Rh 

PAU 100 3 1 Impr 


tm = metaestável. 


O que o deslocamento do isômero pode nos dizer? 


O deslocamento do isômero dá uma medida da densidade eletrônica sobre o centro de >'Fe, e os valores do 
deslocamento do isômero podem ser utilizados para determinar o estado de oxidação do átomo de Fe. De modo 
semelhante, na espectroscopia Móssbauer de !” Au, os deslocamentos do isômero podem ser utilizados para 
distinguir entre o Au(T) e o Au(IIN). São escolhidos três exemplos específicos da química do ferro. 


O cátion [Fe(NH:)s(NO)P* apresentou aos químicos uma ambiguidade em termos da descrição da ligação que, 
em alguns casos, foi descrita em termos da unidade de [NO] ligada a um centro de Fe(l). Os resultados da 
espectroscopia Móssbauer de >'Fe revelaram que a correta descrição é a de um ligante [NOT ligado a um centro 
de Fe(IIN). 

Os estados de oxidação formal dos centros de ferro no [Fe(CN)]! e no [Fe(CN)]” são +2 e +3. No entanto, a 
proximidade dos deslocamentos do isômero para essas espécies sugere que os reais estados de oxidação são 
semelhantes e isso pode ser interpretado em termos do elétron extra no [Fe(CN)s]* sendo deslocalizado nos 
ligantes cianido em vez de no centro do ferro. 

As diferenças nos deslocamentos do isômero podem ser empregadas para distinguir diferentes ambientes de 
ferro na mesma molécula: a existência de dois sinais no espectro Môssbauer do Fes(CO),> forneceu a primeira 
evidência da presença de dois tipos de átomo de ferro na estrutura do estado sólido (Fig. 4.29), um fato que foi 
confirmado por métodos de difração de raios X. 

O uso da espectroscopia Móssbauer para investigar estados de spin eletrônico do ferro(II) é exemplificado na 
Fig. 20.31 e na discussão que a acompanha. 





O. Fig. 4.29 A estrutura do Fes(CO), no estado sólido conforme determinada por métodos de difração de raios X. A 


me 


es - ™ molécula contém dois ambientes de Fe em virtude da disposição dos grupos CO. Código de cores: Fe, verde; C, cinza; O, 
vermelho. 


4.11 Determinação de estruturas: métodos de difração 


Os químicos dependem de métodos de difração para a determinação estrutural de sólidos moleculares (isto é, 
sólidos compostos de moléculas discretas), de sólidos não moleculares (por exemplo, materiais 1ônicos) e, em um 
menor grau, de moléculas gasosas. À medida que a técnica foi desenvolvida, sua variedade de aplicações se 
expandiu incluindo polímeros, proteinas e outras macromoléculas. As técnicas de aplicação mais comuns são a 
difração de raios X de cristal e de pó. A difração de elétrons é importante para a elucidação estrutural de 
moléculas em fase gasosa e para o estudo de superfícies dos sólidos. A difração de nêutrons é utilizada para a 
localização exata de átomos leves (por exemplo, H, D ou Li), ou se há necessidade de distinguir entre átomos de 
números atômicos semelhantes, como, por exemplo, o Ce o N, ou o Ni e o Cu. 


Difração de raios X (DRX) 


Na difração de raios X (DRX), os raios X são difratados pelos elétrons que circundam os núcleos em átomos em um sólido cristalino ou policristalino. 


O comprimento de onda dos raios X (=10!º m, isto é, =100 pm) é da mesma ordem de grandeza que as distâncias 
internucleares em moléculas ou em sólidos não moleculares. Como consequência disso, é observada a difração 
quando os raios X interagem com os elétrons em um conjunto de átomos no sólido cristalino. Isso permite atingir 
resolução atômica quando é determinada uma estrutura a partir dos dados que são coletados da difração de raios 
X. Um difratômetro de raios X (Fig. 4.30) normalmente consiste em uma fonte de raios X, uma base para o cristal, 
mesas rotatórias que permitem ao operador alterar a orientação do cristal com respeito ao feixe de raios X 
incidente e um detector de raios X. A fonte fornece radiação monocromática, isto é, raios X de um único 


comprimento de onda. O detector registra os raios X que são dispersos pelo cristal. Os difratômetros modernos 
incorporam detectores de placa de imagem ou detectores de área com dispositivo de carga acoplado (DCA) que 
tornam o processo de coleta de dados muito mais rápido. Para esses dois detectores, a radiação deve ser convertida 
em luz antes que possa ser registrada. Atualmente, estão sendo desenvolvidos detectores de pixel que detectam 
radiação diretamente, e seu uso vai evitar a etapa de transformação da radiação em luz. 

Os raios X são dispersos pelos elétrons que cercam os núcleos nos átomos no sólido. Como o poder de 
dispersão de um átomo depende do número de elétrons, é possível distinguir diferentes tipos de átomos. No 
entanto, é difícil (frequentemente impossível) localizar átomos de H na presença de átomos pesados. 





Fig. 4.30 Um difratômetro Kappa-DCA equipado com um criostato de gás nitrogênio de baixa temperatura (centro superior da 
fotografia). A fonte de raios X e o detector ficam nos lados esquerdo e direito da fotografia, respectivamente. O cristal é 
montado na cabeça do goniômetro (centro). O “tubo” preto mostrado à esquerda superior é um microscópio. 


A Fig. 4.31 mostra um conjunto ordenado de átomos com os átomos representados como pontos negros. Os 
átomos são dispostos em camadas ou planos de rede. Considere o caso no qual as duas ondas de radiação 
incidente estão em fase. Imagine uma onda sendo refletida por um átomo no primeiro plano da rede, e a segunda 
onda, refletida por um átomo no segundo plano da rede (Fig. 4.31). As duas ondas dispersas (refletidas) estarão 
em fase somente se a distância adicional percorrida pela segunda onda for igual a um múltiplo do comprimento de 
onda, por exemplo, nl. Se o espaçamento de rede (a distância entre os planos de átomos no cristal) é d, então, por 
trigonometria segue que a distância adicional percorrida pela segunda onda é 2d x sen 0. Para as duas ondas 
(originalmente em fase) ficarem em fase à medida que são dispersas, a Eq. 4.23 deve se manter válida. Essa 
relação entre o comprimento de onda, À, da radiação de raios X incidente e os espaçamentos de rede, d, do cristal é 
a equação de Bragg e é a base das técnicas de difração de raios X e de nêutrons. 


2d sen O = nA equação de Bragg (4.23) 


O ângulo 0 na Eq. 4.23 é metade do ângulo de difração (Fig. 4.31), e os dados de difração frequentemente são 
referidos em termos de um ângulo 20. Os dados de dispersão são obtidos em uma ampla faixa de valores de O (ou 


20) e para diversas orientações do cristal. Cada configuração resulta em um padrão de difração diferente, 
conforme se discutirá a seguir. 


Difração de raios X de monocristal 
A análise por difração de raios X de monocristal leva à completa determinação da estrutura de um composto. 


Os monocristais adequados para difração de raios X podem ser crescidos por uma série de métodos,! todos eles 
diminuindo a solubilidade do composto em solução: 


e evaporação do solvente a partir de uma solução do composto; 

e resfriamento de uma solução do composto; 

e difusão de um solvente no qual o composto é insolúvel ou fracamente solúvel em uma solução do composto em 
um segundo solvente; 

e permitindo ao vapor de um solvente volátil difundir-se em uma solução do composto em um segundo solvente. 


Além disso, pode ser possível crescer cristais por sublimação ou a partir de um fundente. As vezes, ocorrem 
problemas com o intercrescimento de dois cristais (geminação de cristais). Cristais grandes não são necessários 
para o uso com difratômetros modernos, e as dimensões ideais do cristal são de 0,1 a 0,3 mm. 

Um monocristal dá origem a um padrão de difração consistindo em pontos bem definidos. A Fig. 4.32a mostra 
o padrão de difração em um fotograma registrado durante uma coleta de dados de um monocristal de 4'-azido- 
2,2':6',2"-terpiridina (4.14). Trata-se de um exemplo de um ligante orgânico usado em quimica de coordenação de 
metais (veja as Seções 7.11 e, no Volume 2, 19.7). 
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Fig. 4.31 Representação esquemática da interação de raios X com as camadas de átomos em um cristal. Isso leva à obtenção da 
equação de Bragg (Eq. 4.23). 
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Fig. 4.32 Resolução da estrutura do ligante 4'-azido-2,2':6',2"-terpiridina. (a) Um fotograma da coleta de dados de raios X de 
cristal mostrando pontos de difração. Desenhos ORTEP da estrutura molecular da 4'-azido-2,2':6',2"-terpiridina a partir de dados 
coletados em (b) 123 K e (c) 293 K com elipsoides representados graficamente a um nível de 50% de probabilidade. Os átomos 
de H foram refinados 1sotropicamente (veja o texto). Código de cores para os átomos: C, cinza; N, azul; H, branco. [Dados: M. 
Neuburger and N. Hostettler, Universidade da Basileia; R, Al-Fallahpour et al. (1999) Synthesis, p. 1051.] 








(4.14) 


Para obter um conjunto completo de dados (isto é, dados de reflexão suficientes para resolver a estrutura do 
composto sob investigação), são registrados muitas centenas ou milhares de fotogramas. Cada fotograma contém 
dados de difração de diferentes reflexões, e, ao final do experimento, os dados são extraídos e reunidos para 
produzir um arquivo de dados numéricos. Os métodos de resolução de uma estrutura de cristal a partir de dados de 
reflexão estão fora do escopo deste livro, e mais detalhes podem ser encontrados nos textos listados ao final do 
capítulo. 

Compostos como o 4.14 consistem em moléculas discretas, e os resultados de uma determinação estrutural 
geralmente são discutidos em termos da estrutura molecular (coordenadas atômicas, distâncias de ligação, ângulos 
de ligação e ângulos de torção) e em termos do agrupamento das moléculas na rede. O agrupamento envolve 
interações intermoleculares (por exemplo, ligação de hidrogênio, forças de van der Waals, empilhamento x de 
anéis aromáticos). As estruturas moleculares são representadas rotineiramente na forma de diagramas ORTEP 
(Fig. 4.32b e c),! nos quais os átomos são desenhados como elipsoides. Cada elipsoide delineia o volume no 
espaço em que há uma probabilidade de se encontrar um átomo particular e indica o movimento térmico do átomo. 
Como esse movimento depende da quantidade de energia que a molécula possui, a temperatura da coleta de dados 
de raios X é importante. As distâncias e ângulos de ligação exatos só podem ser obtidos se os movimentos 
térmicos forem minimizados. Uma comparação entre as Figs. 4.32b e c revela as diferenças do movimento térmico 
dos átomos no composto 4.14, a 123 e 293 K. Atualmente, a coleta de dados a baixa temperatura é uma parte 
rotineira da determinação de estruturas por raios X de cristais simples. Observe que os átomos de H nas Figs. 
4.32b e c são desenhados como círculos (isotrópicos) em vez de elipsoides (anisotrópicas). Isto é porque os 
átomos de H não são localizados diretamente. Em vez disso, as posições deles são fixadas em sítios quimicamente 
sensíveis com respeito aos átomos de C que tenham sido localizados diretamente com o uso dos dados de difração 
de raios X. Não é incomum estruturas no estado sólido sofrerem de desordem (veja o Boxe 15.5). 

No Capítulo 6, discutimos as estruturas do estado sólido de metais e compostos iônicos, e detalhamos as 
células unitárias de uma série de estruturas protótipo. A célula unitária é a menor unidade repetidora em uma rede 
cristalina, e suas dimensões são características de um polimorfo particular de um composto. Uma célula unitária é 
caracterizada pelos comprimentos das três arestas da célula (a, b e c) e por três ângulos (a, p e y). As distâncias 
frequentemente são dadas em ângstrôm (Å) (uma unidade que não é do SI), pois 1 å = 10!º m e as distâncias de 
ligação normalmente se encontram na faixa de 1-3 Å; neste livro empregamos picômetro (1 pm = 102 m), uma 
unidade do SI. 


A menor unidade repetidora em uma rede no estado sólido é a célula unitária. 


Polimorfos são diferentes fases do mesmo composto químico com diferentes estruturas cristalinas. 
Difração de raios X de pó 


Um pó é uma amostra policristalina; os dados de difração de raios X de pó são rotineiramente utilizados para a identificação de uma amostra macroscópica de um material, e para 
examinar as diferentes fases de um composto. 


Os pós (diferentemente dos materiais amorfos) consistem em grandes números de microcristais e são classificados 
como materiais policristalinos. Quando os raios X interagem com os pós, eles são dispersos em todas as direções 
porque os microcristais ficam em orientações aleatórias. Isso oferece simultaneamente todos os dados de reflexão 
que são produzidos em um único experimento com cristais realizando variações da orientação do cristal em 
relação ao feixe de raios X incidente. Como consequência, e ao contrário do experimento de difração de 
monocristal, são perdidas todas as informações a respeito das orientações relativas dos vetores de dispersão no 
espaço, e os dados consistem em intensidades dispersas em função do ângulo de difração (20). A saída de um 
difratômetro de pó vem na forma de um difratograma de pó (Fig. 4.33) e se trata de uma impressão digital do 
composto policristalino. Diferentes fases do mesmo composto exibem diferentes difratogramas de pó e a difração 
de raios X de pó é uma poderosa ferramenta para a distinção entre as fases. Em certas condições, é possível 
resolver uma estrutura molecular usando dados de pó. Isso pode ser obtido para moléculas relativamente simples, * 
mas não é a finalidade da maior parte dos experimentos de difração de pó. Por outro lado, se uma estrutura 
monocristalina é conhecida, pode ser calculado um difratograma de pó, e a Fig. 4.33 mostra o difratograma de pó 
calculado do composto 4.14. Com esse difratograma nas mãos pode-se combiná-lo com os difratogramas obtidos 
para novas amostras macroscópicas do composto que são sintetizadas, fornecendo um meio de fazer rapidamente 
uma triagem de materiais. Isto é particularmente importante na indústria farmacêutica, em que diferentes fases de 
um medicamento exibem diferentes propriedades farmacológicas. 
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Fig. 4.33 Difratograma de pó calculado para a 4'-azido-2,2':6',2"-terpiridina (composto 4.14) usando dados de difração de raios 
X de monocristal. O difratograma é uma impressão digital do material em pó. 


Difração de nêutrons de monocristal 


Na difração de nêutrons, o espalhamento Bragg de nêutrons ocorre quando os nêutrons interagem com os núcleos dos átomos em um monocristal; os átomos leves e pesados podem 
ser detectados de forma direta. 


A difração de nêutrons é de uso menos comum do que a difração de raios X por causa das limitações e custos das 
fontes de nêutrons. No entanto, como a técnica depende da difração de nêutrons pelos núcleos atômicos, a difração 
de nêutrons tem a vantagem de poder localizar com exatidão átomos leves, como o H. Antes de um feixe de 
nêutrons de um reator nuclear poder ser empregado para um experimento de difração de nêutrons, sua energia 
deve ser reduzida. Os nêutrons liberados da fissão de núcleos de +U perdem a maior parte de sua energia cinética 
pela passagem por um moderador, como a água pesada (D20). Segue da relação de de Broglie (Eq. 1.11) que a 
energia dos nêutrons térmicos assim produzidos corresponde a um comprimento de onda de 100-500 pm (1-5 Å), 
isto é, apropriado para difração por um sólido molecular ou iônico. O espalhamento de nêutrons segue a equação 
de Bragg, e o experimento de difração é semelhante ao da difração de raios X. 


Difração de elétrons 


Na difração de elétrons em fase gasosa, os elétrons são espalhados pelos campos elétricos dos núcleos atômicos nas moléculas em fase gasosa; são determinados os parâmetros de 
ligação intramolecular. 


Os elétrons que são acelerados por uma diferença de potencial de 50 kV possuem um comprimento de onda de 5,5 
pm (a partir da relação de de Broglie, Eq. 1.11). Portanto, um feixe monocromático de elétrons de 50 kV é 
adequado para difração por moléculas em fase gasosa. Uma aparelhagem de difração de elétrons é mantida sob 
alto vácuo e o feixe de elétrons interage com uma corrente de gás que vem de um bocal. Diferentemente dos raios 
X e dos nêutrons, os elétrons têm carga, e o espalhamento de elétrons é causado principalmente pelas interações 
dos elétrons com os campos elétricos dos núcleos atômicos de uma amostra. Como as moléculas da amostra estão 
em fase gasosa, elas estão continuamente em movimento e, portanto, estão em orientações aleatórias e bem 
separadas umas das outras. Assim, os dados de difração fornecem principalmente informações a respeito de 
parâmetros de ligação intramolecular. 

Os dados iniciais de difração de elétrons relacionam o ângulo de espalhamento do feixe de elétrons com a 
intensidade. Devem ser feitas correções para espalhamentos atômicos, imelásticos e irrelevantes, e, depois disso, 
são obtidos dados de espalhamento molecular. A transformada de Fourier desses dados produz dados de 
distribuição radial que revelam as distâncias interatômicas entre os pares de átomos ligados e não ligados na 
molécula gasosa. A conversão desses dados em uma estrutura molecular tridimensional não é trivial, 
particularmente para moléculas grandes. As curvas de distribuição radial experimental são comparadas com 
aquelas calculadas para estruturas modeladas. Isto é mostrado para o SiMe; na Fig. 4.34, em que é encontrada a 
melhor combinação entre distribuições radiais experimentais e calculadas para uma molécula com uma simetria 
Ta, distâncias de ligação SIC e C-H de 187,7 e 111,0 pm, e ângulos de ligação Si-C-H de 111,0º. 
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a. Fig. 4.34 Distribuições radiais experimentais (pontos) e calculadas (linha sólida) para o SiMe,. A escala vertical é 
” arbitrária. As menores distâncias (C-H e S1i-C) correspondem a contatos ligados, e as restantes, a contatos não ligados. 
[Redesenhado com a permissão de I. Hargittai et al. (2009) Encyclopedia of Spectroscopy and Spectrometry, Elsevier, p. 

461.] 





Os resultados de dados de difração de elétrons para o BCl, dão distâncias de B-Cl ligadas de 174 pm (todas as ligações são de 
igual comprimento) e distâncias Cl...Cl não ligadas de 301 pm (três distâncias iguais). Mostre que esses dados são consistentes 
com o fato do BCl; ser plano triangular em vez de piramidal triangular. 


Difração de elétrons de baixa energia (sigla em inglês, LEED) 


A difração de elétrons não está confinada ao estudo de gases. Elétrons de baixa energia (10-200 eV) são difratados 
da superficie de um sólido e o padrão de difração assim obtido fornece informações a respeito da disposição dos 
átomos na superficie do sólido. 


Bancos de dados estruturais 


Os dados estruturais estão armazenados em três bancos de dados principais, e podem ser acessados a partir deles, 
que são continuamente atualizados. Os dados para compostos orgânicos e organometálicos e boranos são 
compilados pelo Cambridge Structural Database (www.ccdc.cam.ac.uk), enquanto os dados cristalográficos para 


compostos puramente inorgânicos (por exemplo, haletos e óxidos de metais e não metais) são depositados no 
Inorganic Crystal Structure Database (www.fiz-karlsruhe.de). Os dados estruturais para macromoléculas 
biológicas são colecionadas no Protein Data Bank (www.rcsb.org/pdb). 


4.12 Espectroscopia de fotoelétrons (PES, UPS, XPS, ESCA) 


A espectroscopia de fotoelétrons (sigla em inglês, PES) é uma técnica empregada para o estudo das energias de orbitais atômicos ou moleculares ocupados. 


A técnica da espectroscopia de fotoelétrons (sigla em inglês PES, também chamada de espectroscopia de 
fotoemissão) foi desenvolvida na década de 1960 de forma independente por Turner (em Oxford), Spicer (em 
Stanford), Vilesov (em Leningrado, atualmente, São Petersburgo) e Siegbahn (em Uppsala). Em um experimento 
PES, os átomos ou moléculas são excitados com radiação eletromagnética monocromática de energia, Ee, fazendo 
com que os elétrons sejam ejetados, isto é, ocorre fotoionização (Eq. 4.24). 


E =hv 


X — X +e (4.24) 


O átomo ou molécula X está em seu estado fundamental, e X' está ou em seu estado fundamental ou em um 
estado excitado. Os elétrons ejetados são chamados de fotoeleétrons. Cada elétron de um átomo ou molécula possui 
uma energia de ligação característica e deve absorver uma quantidade de energia igual à energia de ligação a ser 
1onizada, ou em excesso dela. A energia cinética, EC, do fotoelétron ejetado é a energia em excesso da energia de 
ionização (ou energia de ligação), EI (Eq. 4.25). 

DC = Ex — El (4.25) 
Como a energia excedente pode ser medida e Ec, é conhecida, a energia de ligação do elétron pode ser 
determinada. Um espectro de fotoelétrons registra o número de fotoelétrons com uma energia cinética particular 
em função da energia de ligação. A quantificação dos estados de energia leva um espectro de fotoelétrons a ter 
uma estrutura de bandas discretas. O teorema de Koopmans relaciona energia de ionização com energia do orbital 
atômico ou molecular no qual o elétron reside antes da ejeção. Dessa maneira, as energias de ligação medidas a 
partir da PES dão uma medida das energias do orbital atômico ou molecular. 

Como exemplo, considere o espectro de fotoelétrons do N2 gasoso, um dos primeiros resultados de PES 
descritos por Turner em 1963. Uma lâmpada de hélio(1) (Eex = 21,2 eV) é uma fonte apropriada de fótons para 
esse experimento, pois 21,2 eV excedem as energias de ligação de interesse. O espectro de fotoelétrons do N2 
consiste em três picos correspondentes às energias de ligação de 15,57, 16,72 e 18,72 eV. Essas três ionizações se 
originam da ejeção de um elétron dos OM og(2p), mu(2p) ou ou*(2s) do N5 (Fig. 2.10), respectivamente. 

As aplicações da PES podem ser diversificadas pelo uso de diferentes fontes de irradiação. No exemplo 
anterior, foi utilizada uma fonte de emissão de fótons de hélio(I) com energia de 21,2 eV; a “emissão de He(I)” 
corresponde a uma transição de um estado excitado de configuração 1s!2p! para o estado fundamental (1s?) do He. 
A ionização de elétrons mais fortemente ligados pode ser obtida pelo uso de fontes de energia mais alta. Por 
exemplo, uma “fonte de hélio(IN)” corresponde à radiação do He”, e uma lâmpada de hélio(II) fornece uma energia 
de excitação de 40,8 eV. Tanto a radiação do hélio(I) quanto a do hélio(II) estão em uma região de UV de vácuo 
do espectro eletromagnético e, assim, a PES utilizando essas energias de excitação é conhecida como UPS (sigla 
em inglês para espectroscopia de fotoeletrons no UV). A ionização dos elétrons do caroço em moléculas pode ser 
obtida pelo emprego de fontes de excitação na região dos raios X. As emissões de raios X do Mg e do Al (o Mg 
Ka com E. = 1254 eV, e o Al Ka com Eex = 1487 eV) são exemplos típicos. Com uma fonte de raios X, a técnica é 
referida como XPS (sigla em inglês para espectroscopia de fotoeletrons de raios X) e a Fig. 4.35 apresenta um 
moderno espectrômetro de fotoelétrons excitados por raios X. A XPS também é conhecida como espectroscopia 
de elétrons para análise quimica, (sigla em inglês, ESCA), e se trata de uma valiosa ferramenta analítica, pois as 
energias de ionização do caroço têm valores característicos para um dado elemento. Dessa maneira, a técnica pode 
ser aplicada para a detecção de qualquer elemento, exceto o hidrogênio, e também pode ser empregada para 
diferenciar entre os estados de oxidação de um elemento. A XPS é amplamente utilizada para a análise de 
superfícies, e as aplicações estão na indústria dos semicondutores (por exemplo, para a distinção entre o Si e o 
S102) e no estado de corrosão de superfícies. 





Fig. 4.35 Um espectrômetro de fotoelétrons de raios X (XPS) sendo usado para a análise da superfície de um material. 


4.13 Métodos computacionais 


Atualmente, os métodos computacionais são utilizados extensivamente pelos químicos experimentais. As 
informações que podem ser calculadas incluem a geometria de equilibrio de uma molécula, geometrias dos 
estados de transição, calores de formação, composição de orbitais moleculares, frequências vibracionais, espectros 
eletrônicos, mecanismos de reações e (a partir de cálculos da mecânica molecular) energias de deformação. Os 
últimos 20 anos testemunharam um enorme aumento do uso de métodos computacionais em química. Dois fatores 
revolucionaram as formas pelas quais a química computacional pode ser aplicada. O primeiro deles é que os 
cálculos atualmente podem ser realizados em pequenos computadores (incluindo-se os “laptops”) ou pequenos 
clusters de computadores, em lugar de um computador “mainframe”. O segundo é o desenvolvimento dos próprios 
métodos computacionais. A importância destes últimos foi reconhecida pela concessão do Premio Nobel de 
Quimica de 1998 a John Pople “por seu desenvolvimento de métodos computacionais em quimica quântica” e a 
Walter Kohn “por seu desenvolvimento da teoria do funcional da densidade”. Muitos dos pacotes computacionais 
disponíveis para os químicos são classificados nas seguintes categorias: métodos ab initio, métodos de OM de 
campo autoconsistente (sigla em inglês, SCF), métodos semiempíricos, métodos do funcional da densidade e 
mecânica molecular. 


Teoria de Hartree-Fock 


A equação de Schrödinger (Seção 1.5) pode ser resolvida exatamente apenas para espécies monoeletrônicas, isto 
é, sistemas semelhantes ao hidrogênio. Isto é muito restritivo e os químicos quânticos investiram muito esforço 
para encontrar maneiras de obterem soluções aproximadas da equação de Schrödinger para sistemas 
polieletrônicos. Para esse fim, o trabalho de Hartree, Fock e Slater, na década de 1930, levou ao desenvolvimento 
da teoria de Hartree-Fock. As equações na teoria de Hartree-Fock são resolvidas por um processo interativo e o 
cálculo converge para a autoconsistência, daí, o termo “autoconsistente”. Vários níveis da teoria tratam 
diferentemente da aproximação feita quando resolvendo a equação de Schrödinger, em particular no tocante à 
correlação de elétrons (isto é, levando em conta as interações entre elétrons). Quanto mais alto o nível do cálculo, 
mais próximo o resultado deverá chegar da observação experimental. Foi desenvolvida uma série de métodos 
semiempíricos que são parametrizados e consideram apenas os elétrons de valência. Eles incluem o CNDO (sigla 
em inglês para abandono completo de sobreposição diferencial), o INDO (sigla em inglês para abandono 
intermediário da sobreposição diferencial), o MNDO (sigla em inglês para abandono modificado da sobreposição 
em diatómicas), o AMI (sigla em inglês para modelo Austin 1) e o PM3 (sigla em inglês para método paramétrico 
3). Embora esses métodos reduzam o tempo necessário para a computação, eles nem sempre podem produzir 
resultados confiáveis para sistemas complexos. Sendo assim, eles deverão ser empregados com certa cautela. 


Teoria do funcional da densidade 


Ao contrário dos outros métodos, a teoria do funcional de densidade (sigla em inglês DFT) concentra-se na 
distribuição da densidade dos elétrons em um sistema, ao invés de nas funções de onda de muitos elétrons. Dentro 
da DFT, há diversos níveis de cálculos, sendo dois comuns o BLYP (abreviatura de Becke, Lee, Yang e Parr) e o 
B3LYP. A grande vantagem da DFT é que ela pode ser aplicada a uma ampla variedade de sistemas, indo desde 
complexos de metais de transição até os sólidos, superfícies e metaloproteínas. O tempo de computação não é 


excessivo, e os resultados geralmente são confiáveis. A DFT convencional não pode ser utilizada na investigação 
de sistemas nos quais as forças de van der Waals (dispersão) sejam uma característica dominante (por exemplo, as 
biomoléculas). O desenvolvimento da teoria para permitir que essas interações intermoleculares sejam computadas 
com exatidão atualmente está em andamento (a partir de 2011).% 


Teoria do OM de Húckel 


Em um nível simples, a teoria do OM de Hiickel (proposta na década de 1930 por Erich Hiickel) funciona bem 
para tratar de sistemas x de moléculas orgânicas insaturadas. Por extensão do conjunto básico e incluindo a 
sobreposição e todas as interações (o e 7), Roald Hoffmann mostrou que a teoria de Hiickel estendida poderia ser 
aplicada à maioria dos hidrocarbonetos. Essa teoria desde então foi mais desenvolvida e continua a ser um método 
útil para a determinação de energias relativas de diferentes confôrmeros de uma molécula orgânica. 


Mecânica molecular (MM) 


Antes de tentar uma nova síntese química, você poderia querer calcular a estrutura da molécula alvo para 
investigar, por exemplo, o congestionamento estérico dos substituintes. Para esse fim, a mecânica molecular 
(MM) tornou-se uma ferramenta de rotina. A MM pura não tem uma base mecânica quântica. Em vez disso, ela 
calcula uma energia de deformação, que é o somatório dos termos de energia envolvendo deformação de ligação, 
deformação angular, deformação de torção e interações não ligadas. A equação para a energia de deformação 
juntamente com uma série de parâmetros de entrada que descrevem os átomos e ligações são conhecidas como um 
campo de força. Quando um cálculo MM está rodando, a conformação da molécula varia até atingir uma estrutura 
otimizada para a qual a energia de deformação é minimizada. Além de minimizar uma estrutura no estado 
fundamental, é também possível investigar os processos dependentes do tempo pelo uso da dinâmica molecular 
(DM). Os campos de força para essa modelagem levam em consideração a quebra e a formação de ligações, de 
modo que as simulações DM podem explorar as superfícies de energia potencial associadas aos sistemas 
dinâmicos. Exemplos de campos de força MD são AMBER (sigla em inglês para construção de modelo e 
refinamento de energia assistidos) e CHARMM (sigla em inglês para química em mecânica macromolecular de 
Harvard). A mecânica e a dinâmica moleculares podem ser aplicadas a sistemas pequenos (moléculas discretas) e 
grandes (por exemplo, ácidos nucleicos e proteinas). Os parâmetros do campo de força para íons de metal ligados 
nos sítios ativos das metaloproteinas foram, e continuam sendo, desenvolvidos, permitindo a aplicação de 
simulações da dinâmica molecular a esses sistemas. 


TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


[rj acoplamento spin-spin (em espectroscopia de RMN) 
[análise termogravimétrica 

[aproximação de Franck-Condon 

0] aspirar 

m célula unitária 

m coeficiente de extinção molar 

[1 constante de força 

[] cromatografia gasosa 

m cromatografia líquida de alto desempenho 

C] cromatografia líquida de coluna 

[] cromatografia líquida de placa 

m deslocamento de isômero (em espectroscopia Móssbauer) 
[1 deslocamento químico (em espectroscopia de RMN) 
c] difração de elétrons 

c difração de elétrons de baixa energia 

c difração de nêutrons 

c difração de raios X 

[9 efeito batocrômico (efeito para o vermelho) 

[1 efeito hipsocrômico (efeito para o azul) 

c] energia de ponto zero 

E equação de Bragg 

c espectro de RMN desacoplado dos prótons 

[1 espectrometria de massa por bombardeamento de átomos rápidos 
[1 espectrometria de massa por eletrospray 


[1 espectrometria de massa por ionização com dessorção a laser auxiliada por matriz 
[1 espectrometria de massa por ionização de elétrons 
m espectroscopia de absorção 

[espectroscopia de absorção atômica 

m] espectroscopia de emissão 

[1 espectroscopia de fotoelétrons 

[1 espectroscopia de infravermelho 

E espectroscopia de ressonância magnética nuclear 
[espectroscopia de ressonância paramagnética de elétrons 
0] espectroscopia eletrônica 

[1 espectroscopia Móssbauer 

E espectroscopia Raman 

[1 espectroscopia Raman ressonante 

C] fases móveis e estacionárias 

c hidrato 

C] isotrópico e anisotrópico 

g lei de Beer-Lambert 

[] massa reduzida 

C] métodos computacionais 

C] não rigidez estereoquímica 

g nebulizar 

c] núcleo ativo em spin 

rj poder de dispersão de um átomo (em DRX) 

C] polimorfo 

[radiação monocromática 

[jrecristalização 

região de impressão digital (em um espectro de IV) 
E solvato 

E tempo de voo 

[teorema de Koopmans 

E valor g (em espectroscopia de RPE) 


SIGLAS IMPORTANTES: O QUE ELAS SIGNIFICAM? 


O AMI 
O ATG 
CCD 
g CG 
OCL 

O CLAD 
g CNDO 
g DRX 
DO EAA 
O ESCA 
O FAB 
OE 

g IES 

O IRM 
g IV 

O LEED 
O MALDI-TOF 
O MM 

O MNDO 
g PES 

0 PM3 
g RMN 
g RPE 

O TFD 





UPS 
O UV-VIS 
O XPS 


LEITURA RECOMENDADA 


Geral 


A.K. Brisdon (1998) Inorganic Spectroscopic Methods, Oxford University Press, Oxford — Um compêndio da 
UOP abrangendo espectroscopias vibracional e eletrônica básicas e espectrometria de massa. 

J.R. Dean, A.M. Jones, D. Holmes, R. Reed, J. Weyers and A. Jones (2002) Practical Skills in Chemistry, Pearson, 
Harlow — Uma excelente apresentação de diversas técnicas experimentais com muitos exemplos. 

S. Duckett and B. Gilbert (2000) Foundations of Spectroscopy, Oxford University Press, Oxford — Um compêndio 
da UOP que apresenta a espectrometria de massa, espectroscopias IV, UV-VIS e RMN e difração de raios X. 
R.P. Wayne (1994) Chemical Instrumentation, Oxford University Press, Oxford — Um texto introdutório que 

focaliza as operações de instrumentos. 


Espectrometria de massa 


W. Henderson and J.S. McIndoe (2005) Mass Spectrometry of Inorganic and Organometallic Compounds, Wiley, 
Chichester — Um livro-texto útil que focaliza aplicações em química inorgânica. 

J.T. Watson and D. Sparkman (2007) Introduction to Mass Spectrometry: Instrumentation, Applications, and 
Strategies for Data Interpretation, 4th edn., Wiley, Chichester — Uma apresentação detalhada do tópico com 
muitos exemplos. 


Espectroscopia vibracional 

J.A. McCleverty and T.J. Meyer, Eds. (2004) Comprehensive Coordination Chemistry II, Elsevier, Oxford — O 
Volume 2 contém três artigos que tratam de espectroscopias Raman, Raman-TF e Raman de ressonância, 
inclusive aplicações em química biomnorgânica. 

K. Nakamoto (1997) Infrared and Raman Spectra of Inorganic and Coordination Compounds, 5th ed., Wiley, 
New York — Dois volumes que compreendem uma inestimável fonte de referência para os químicos 
morgânicos. 


Espectroscopia de RMN 

C. Brevard and P. Granger (1981) Handbook of High Resolution Multinuclear NMR, Wiley-Interscience, New 
York — Um livro de referências que lista propriedades nucleares, referências-padrão, faixas de deslocamentos 
químicos típicos e constantes de acoplamento. 

R. Freeman (2003) Magnetic Resonance in Chemistry and Medicine, Oxford University Press, Oxford — Um 
tratamento atualizado de espectroscopia de RMN de alta resolução, ilustrando aplicações desde moléculas 
discretas até o corpo humano. 

C.E. Housecroft (1994) Boranes and Metallaboranes: Structure, Bonding and Reactivity, 2nd ed., Ellis Horwood, 
Hemel Hempstead — O Capítulo 2 inclui uma resenha da interpretação de espectros de RMN de !B e !H de 
boranos e seus derivados. 

B.K. Hunter and J.K.M. Sanders (1993) Modern NMR Spectroscopy: A Guide for Chemists, 2nd ed., Oxford 
University Press, Oxford — Um texto excelente, detalhado e coerente. 

J.A. Iggo (1999) NMR Spectroscopy in Inorganic Chemistry, Oxford University Press, Oxford — Uma cartilha que 
apresenta a teoria das técnicas de espectroscopia de RMN, bem como sua utilização na determinação de 
estruturas. 


Espectroscopia Móssbauer 

G.J. Long and F. Grandjean (2004) in Comprehensive Coordination Chemistry II, eds. J.A. McCleverty and T.J. 
Meyer, Elsevier, Oxford, vol. 2, p. 269 — Uma apresentação da espectroscopia Móssbauer com referências a 
exemplos da literatura pertinentes. 

A.G. Maddock (1997) Mossbauer Spectroscopy: Principles and Applications, Horwood Publishing, Chichester — 
Uma descrição pormenorizada da técnica e seus usos. 


Métodos de difração 

P. Atkins and J. de Paula (2010) Atkins? Physical Chemistry, 9th ed., Oxford University Press, Oxford — O 
Capítulo 19 abrange redes cristalinas e métodos de difração. 

W. Clegg (1998) Crystal Structure Determination, Oxford University Press, Oxford — Um texto introdutório 
excelente. 


W. Clegg (2004) in Comprehensive Coordination Chemistry II, eds. J.A. McCleverty and T.J. Meyer, Elsevier, 
Oxford, vol. 2, p. 57 — Uma pequena revisão dos métodos de difração de raios X. 

C. Hammond (2001) The Basics of Crystallography and Diffraction, 2nd ed., Oxford University Press, Oxford — 
Um tratamento detalhado de simetria cristalina e métodos de difração. 

M.F.C. Ladd and R.A. Palmer (2003) Structure Determination by X-ray Crystallography, 4th ed., Kluwer/Plenum, 
New York — Uma apresentação detalhada de simetria cristalina, de redes e dos métodos de difração. 

A.G. Orpen (2002) Acta Crystallogr., Sect. B, vol. 58, p. 398 — Uma discussão das aplicações do Cambridge 
Structural Database a compostos inorgânicos. 


Métodos computacionais 


L. Banci (2003) Curr. Opin. Chem. Biol., vol. 7, p. 143 — Uma pequena revisão focalizando simulações da 
dinâmica molecular em metaloproteínas (por exemplo, enzimas de zinco, proteinas heme e proteínas de cobre). 

G.H. Grant and W.G. Richards (1995) Computational Chemistry, Oxford University Press, Oxford — Um 
compêndio da UOP que abrange os aspectos básicos de métodos computacionais em química. 

J.A. McCleverty and T.J. Meyer, eds. (2004) Comprehensive Coordination Chemistry II, Elsevier, Oxford — O 
Volume 2 contém uma seção “Theoretical models, computational methods, and simulation” que consiste em 
uma série de artigos que tratam de métodos computacionais, inclusive mecânica molecular, métodos SCF de 
OM semiempíricos, e teoria do funcional de densidade. 


PROBLEMAS 


[Problemas adicionais sobre espectroscopias de IV e eletrônica podem ser encontrados nos Capítulos 3 e 20 
(Volume 2), respectivamente. | 


4.1] A conversão da energia solar em energia química utilizando a fotossíntese artificial envolve a conversão 
fotocatalítica do H* em H3. Por que a CG é adequada para a detecção e quantificação do H5? 

4.2 Uma placa-teste (sílica) de CCD usando uma mistura de 1:3 de CH;CN:H,O como eluente mostra que dois 
compostos têm valores de Rẹ de 0,52 e 0,15: 























Seus planos são utilizar a CL de coluna para separar uma mistura dos dois compostos. Como você pode 
tentar garantir que o comportamento deles na coluna simulará bem de perto o da placa de CCD? 

4.3 Quais são as faixas no visível e UV próximo em nm? Em seu espectro no UV-VIS, o Rus(CO), absorve a 
392 nm. Explique por que, em uma separação cromatográfica de coluna desse composto, é possível a 
detecção visual. 

4.4 Por que uma análise CHN de um composto não pode distinguir entre um monômero e um dimero da 
espécie? Que técnica você empregaria para confirmar a presença de um dímero? 

4.5 A reação do NbCL(TH), com a piridina na presença de um agente redutor dá NbClx(py)», o qual contém 
50,02% de C, 4,20% de H e 11,67% de N. Determine os valores de x e y. 

4.6 Durante a purificação da 2,2'-bipiridina (veja a estrutura 4.5), o composto foi acidentalmente exposto a um 
ácido mineral. A análise elementar deu os seguintes resultados: C 62,35, H 4,71, N 14,54%. Identifique o 
composto isolado. 

4.7 Ao ser aquecido, o solvato Cso ©: xXCHBr; do fulereno perde solvente em um processo de duas etapas. O total 
da perda de peso é 41%. Explique esses dados e determine x. 

4.8 Quando o gesso (CaSO, : 2H,0) é aquecido até 433 K, ele converte-se no hemi-hidrato CaSO; - H,O, e, a 
463 K, forma o y-CaSOs,. Calcule a variação percentual do peso a 433 e 463 K, e esquematize o que você 
espera ver em uma curva ATG. 

4.9 A bimessita, [Na K][Mn”MnHMO, - xH,O, é um mineral com uma estrutura em camadas do mesmo tipo que 
o Cdl, (veja a Fig. 6.23) composto de unidades de MnOs octaédricas. Os íons Na” e K* e as moléculas de 
H20 ficam situados entre as camadas. A composição do Na/K é variável. A análise do Na é realizada 


4.10 


utilizando-se EAA. Uma amostra de 20 mg de birnessita é dissolvida em HCI/HANO; concentrado e 
completa-se o volume da solução a 200 cm? em um balão volumétrico. (a) Por que a birnessita é tratada com 
ácido? (b) Detalhe como você faria a análise do sódio. (c) Como você determinaria o teor de água na 
amostra de birnessita”? 

O espectro de massa por IE e a estrutura do Cr(CO) são apresentados na Fig. 4.36. Explique os picos no 
espectro. Por que a técnica de IE é adequada para registrar o espectro de massa do Cr(CO)s? 
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Fig. 4.36 O espectro de massa por IE e a estrutura do Cr(CO)ę. Código de cores: Cr, amarelo; C, cinza; O, vermelho. 
[Agradecimentos são feitos aos Dr. P. Rósel and H. Nadig pelos dados. | 
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No espectro de massa por FAB do [Pd(PPh;)4] com matriz NOBA, o pico base aparece em m/z 279,1. O 
padrão isotópico mostra que o Pd está ausente do íon. Identifique o íon. Por que um pico em m/z 154,0 pode 
ser ignorado? 

O espectro de massa por IE do acetato de chumbo(II) mostra quatro envelopes de picos, cada qual com um 
padrão de isótopo característico do Pb. O pico mais intenso em cada envelope aparece em m/z 326,0, 267,0, 
224,0 e 208,0, respectivamente. (a) Pelo uso do Apêndice 5, esquematize o padrão de cada envelope de 
picos. (b) Caracterize os picos. 

Foram preparadas quatro soluções de MeCN contendo AgNO; e PPh; em proporções molares de 1:1, 1:2, 
1:3 e 1:4, respectivamente. Os espectros de massas IES (modo positivo) das soluções foram registrados, e os 
dados estão tabulados a seguir. Explique os dados, inclusive as diferenças entre os espectros. Comente a 
respeito dos padrões de isótopos que você espera ver para cada pico (veja o Apêndice 5). 


Intensidades relativas (%) para diferentes proporções AgNO; : PPh; 


1:1 [52 1:3 1:4 
42 32 0 0 
100 89 0 0 
20 100 100 100 
11 2 0 0 
1 3 22 22 
2 4 0 0 


[Dados: L.S. Bonnington et al. (1999) Inorg. Chim. Acta, vol. 290, p. 213.] 


4.14 O espectro de massa por IES (modo positivo) do ligante apresentado abaixo exibe dois picos em m/z 299,2 


(pico base) e 321.1. (a) O que é um “pico base”? (b) Sugira como surgem os picos observados. [Dados: C.J. 
Sumby et al. (2009) Tetrahedron, vol. 65, p. 4681.] 


4.15 O espectro de massa por IES (modo positivo) do complexo mostrado a seguir contém um envelope de picos 
com m/z 527,9 (100%), 528,9 (15%), 529,9 (46%), 530,9 (7%), 531,9 (0,5%). Um grupo de picos de baixa 
intensidade e com espaçamentos de m/z = 1 também foi observado em torno de m/z 994. (a) Qual é o estado 
de oxidação do Cu no complexo? (b) Caracterize o pico principal e explique o padrão de isótopos. (c) Sugira 
como surge o pico menor. (Isótopos: veja o Apêndice 5.) 
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[Dados: S.S. Hindo et al. (2009) Eur. J. Med. Chem., vol. 44, p. 4353.] 


4.16 Foram registrados espectros de massas por IES de íons positivo e negativo do [MesSb][Ph,SbCL]. Em um 
dos espectros, foram observados picos em m/z 181 (100%), 182 (4,5%), 183 (74,6%) e 184 (3,4%). O outro 
espectro de massas revelou picos em m/z 415 (48,8%), 416 (6,4%), 417 (100%), 418 (13,1%), 419 (78,6%), 
420 (10,2%), 421 (30,1%), 422 (3,9%) e 423 (5,7%). (a) Explique os resultados, enunciando qual espectro 
de massa foi registrado no modo positivo e qual, no modo negativo. (b) desenhe as estruturas dos íons 
presentes no [Mes,Sb][Ph,SbCl1,]. Um dos íons possui isômeros? Se assim for, os dados de espectrometria de 
massa fornecem informações a respeito de qual isômero ou quais isômeros estão presentes? (Isótopos: veja o 
Apêndice 5). [Dados: H.J. Breunig et al. (2010) J. Organomet. Chem., vol. 695, p. 1307.] 

4.17 Foi feita a reação de 1,0 mmol do ligante L, apresentado a seguir, com 0,50 mmol de PtCh. O espectro de 
massa MALDI-TOF no modo positivo do produto purificado foi feito em matriz de ácido a-ciano-4- 
hidroxicinâmico. Os picos mais intensos nos envelopes de picos no espectro de massas foram m/z 891,1, 
869,1, 833,2 e 302,1. Caracterize esses picos e sugira uma fórmula para o produto que seja consistente com 
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[Dados: L. Szüčová et al. (2008) Polyhedron, vol. 27, p. 2710.] 


4.18 No espectro de massa MALDI-TOF do ligante macrocíclico apresentado abaixo em matriz de 1,8,9-tri- 
hidroxiantraceno, os picos dominantes estão em m/z 615,7 (pico base) e 637,7. Atribua os picos. 
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[Dados: C. Nuñez et al. (2009) Inorg. Chim. Acta, vol. 362, p. 3454.] 


A reação do H;L (representado a seguir) com o Cu(O0,CMe), : H2O em MeOH com adição de piridina (py) 
produz o [Cu4L2(02CMe)(py)(MeOH)]. Mostre que um espectro de massa MALDI-TOF com envelopes 
de picos em m/z 977 e 611 é consistente com essa formulação. 


Yie = Pi P Yle 


(J as ] 24) 
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[Dados: J.D. Crane et al. (2004) Inorg. Chem. Comm., vol. 7, p. 499.] 


O que é a regra de exclusão mútua”? Dê dois exemplos de espécies moleculares as quais essa regra se aplica. 
O número de onda vibracional n; para o [BF4] é 1070 cm™!, enquanto a banda corresponde para o [BCl,], o 
[BBr4] e o [BL] aparece a 722, 620 e 533 cm!, respectivamente. Explique essa tendência. 

Os números de onda de vibração para o K[N3] são 2041, 1344 e 645 cm!. Desenhe a estrutura do íon [Ns] e 
um esquema dos três modos vibracionais. Quais deles são ativos no IV? 

As estruturas de ressonância da ureia são representadas a seguir: 


| a 
H-N., | NH, HN s, NH; Ho. e NH; 
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O espectro de IV da ureia livre tem absorções a 3500 e 3350 (v(NH5)), 1683 @(CO)) e 1471 em! @(CN)). A 
ureia pode ligar-se aos íons de metal através de um átomo doador N ou doador O. Quando a ureia se liga 
através do átomo de O, a contribuição da ressonância de A diminui. No espectro de IV do [Pt(ureia)sJCL, as 
bandas a 3390, 3290, 3130, 3030, 1725 e 1395 cm"! são atribuídas aos modos vibracionais da ureia ligada ao 
metal. Sugira por que esses dados sugerem a formação de ligações Pt-N em vez de Pt-O. 

O espectro de IV do Lis[PO,] mostra absorções a 1034 e 591 cm. Não há quaisquer bandas abaixo do 
limiar de 400 cm! do espectrômetro de IV. Por que esses dados são consistentes com o íon [PO] ser 
tetraédrico em vez de plano quadrado? 

O espectro no UV-VIS de uma solução (2,0 x 10 mol dm) de um complexo de ferro(Il) em CH;CN é: 
Amax(e) = 245 (48 200), 276 (74 100), 284 (81 700), 324 (45 100), 569 nm (25000 dm? mol! em!). Uma 
cubeta de quartzo com caminho óptico de 1 cm foi utilizada para a medição. (a) Explique por que o 
composto é colorido. De que cor você espera que o composto seja? (b) Qual é a absorção de energia mais 
baixa? Explique sua resposta. (c) Os dados iniciais foram registrados na forma de uma representação gráfica 
de absorbância em função do comprimento de onda. Qual foi o valor de Amax para a banda a 245 nm? 

O espectro no UV-VIS, mostrado a seguir, do composto de ouro(I) em uma solução de CH>CL, com R = Ph, 
é: Amáx = 239 (92 500), 269 (67 000), 286 (72 000), 303, (28 000), 315 nm (21 000 dm? mol! cm). 
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[Dados: E.C. Constable et al. (2009) Eur. J. Inorg. Chem., p. 4710.] 


(a) As transições 7* <— 7 contribuem para o espectro observado. Como elas surgem? (b) O composto é 
colorido? (c) Compare os espectros no UV-VIS de uma série desses compostos com diferentes substituintes 
R. Por que você deve comparar representações gráficas de e em função de 4 em vez de 4 em função de 4? 
Dois isômeros, A e B, de um complexo podem ser distinguidos porque o espectro de UV-VIS de B tem 
efeito hipsocrômico com respeito ao de A. Explique o que isso significa. Qual é o outro termo usado para 
um efeito hipsocrômico? 


Nos problemas 4.28 a 4.51, consulte a Tabela 4.3 para abundâncias de isótopos quando necessário. 


4.28 
4.29 


4.30 


4.31 
4.32 


4.33 


4.34 


4.35 


4.36 


4.37 


4.38 


4.39 


4.40 


Por que uma constante de acoplamento é medida em Hz e não é registrada como uma diferença de 
deslocamento químico? 

Os acoplamentos de longo alcance frequentemente são observados entre os núcleos de *!'P e !ºF, entre os 
núcleos de *!P e !H, mas não entre núcleos de !H não equivalentes afastados. O que isso nos diz a respeito 
das magnitudes relativas dos valores de Jpr, Jp € Jmn para os respectivos pares de núcleos quando estão 
diretamente ligados? 

Explique o fato de o espectro de RMN de !°C do CF;CO,H consistir em dois quartetos binomiais com 
constantes de acoplamento de 44 e 284 Hz, respectivamente. 

Como você poderia utilizar a espectroscopia de RMN de *!P para distinguir entre o Ph,PH e o PhsP? 

O espectro de RMN de *'P do PMe; consiste em um deceto binomial (J 2,7 Hz). (a) Explique essa 
observação. (b) Preveja a natureza do espectro de RMN de !'H do PMes. 

O espectro de RMN de Si do composto 4.15 apresenta um tripleto com uma constante de acoplamento de 
194 Hz. (a) Explique esses dados e (b) preveja a natureza do sinal no espectro de RMN de !H de 4.15 que é 
atribuído aos prótons ligados ao silício. [? Si: 4,7% de abundância; 1 = 1] 


(4.15) 


A Fig. 4.37 mostra os espectros de RMN de !!B do (a) THF - BH; (4.16) e (b) PhMe,P - BH. Interprete os 
padrões de acoplamento observados e marque, na figura, onde você mediria constantes de acoplamento 
relevantes. 


(4.16) 


(a) Preveja a estrutura do SF, utilizando o modelo RPECV. (b) Explique o fato de, a 298 K e em solução, o 
espectro de RMN de !ºF do SF, exibir um singleto, mas, a 175 K, serem observados dois tripletos de igual 
intensidade. 

O espectro de RMN de !°F de cada uma das seguintes moléculas apresenta um sinal. Para quais espécies essa 
observação é consistente com uma estrutura molecular estática conforme previsto pelo modelo RPECV: (a) 
SiF4; (b) PFs; (c) SFe; (d) SOF,; (e) CF4? 

Faça um esboço do mecanismo da pseudorrotação de Berry, dando dois exemplos de moléculas que passam 
por esse processo. 

É correto interpretar a frase “estrutura de solução estática” significando necessariamente rígida? Utilize as 
seguintes moléculas para exemplificar sua resposta: PMes; OPMes; PPhs; Si Mes. 

Explique o fato de o espectro de RMN de 2Si de uma mistura de SiCl, e SiBr, que foi mantida por 40 h 
conter cinco singletos que incluem aqueles atribuídos ao SiCl; (ô —19 ppm) e ao SiBr, (ô —90 ppm). 

A estrutura do [PsBr,]' é apresentada no diagrama 4.7. Explique o fato de o espectro de RMN de *!P desse 
cátion, a 203 K, consistir em um dupleto de tripletos (J 321 Hz, 149 Hz), um tripleto de tripletos (J 321 Hz, 
26 Hz) e um tripleto de dupletos (J 149 Hz, 26 Hz). 
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Fig. 4.37 Figura para o Problema 4.34. 
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4.41 A hexacarbonila de tungstênio (4.18) contém seis ligantes CO equivalentes. Consultando a Tabela 4.3, sugira 
o que você esperaria observar no espectro de RMN de BC de uma amostra de W(CO) enriquecida com !°C. 
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(4.18) 


4.42 Os compostos SenSg-n, com n = 1-5, são estruturalmente semelhantes ao Sg. A estrutura 4.19 mostra uma 
representação do anel de Sg (na realidade, não plana) e o esquema de numeração dos átomos; todos os 
átomos de S são equivalentes. Utilizando esta representação como guia, desenhe as estruturas do SeS}, 1,2- 
Se2S6, 1,3-Se2S6, 1,2,3-Se3S5, 1,2,4-Se3S5, 1,2,5-Se3S5 e do 1,2,3,4-Se4S4. Quantos sinais você esperaria 
observar no espectro de RMN de "Se (1 = 4, 7,6%) de cada composto? 


| 2 


4.43 Explique por que o espectro de RMN de !°F do BFCI, consiste em um quarteto 1:1:1:1. O que você esperaria 
observar no espectro de RMN de !F do BF,CI? 

4.44 Explique o fato de, a 173 K, a espectroscopia de RMN de !H mostrar que o SbMes possui apenas um tipo de 
grupo Me. 

4.45 As soluções do NbCl; e HF em MeCN contêm uma mistura de [NbFs], [NbFsCI]”, [NbF4CL], [NbFsCh] e 
[NbF,Cl,]. Preveja o número e os padrões de acoplamento dos sinais no espectro de RMN de !°F de cada 
componente separado nessa mistura, levando em consideração possíveis isômeros. (Suponha estruturas 
estáticas e nenhum acoplamento com o !“Nb.) 

4.46 (a) Explique por que o espectro de RMN de "F do [PFs] aparece na forma de um dupleto. 

(b) O espectro de RMN de “!'Pf!H? do trans-[PtIb(PEt;)»] (4.20) apresenta um padrão de três linhas, linhas 
essas que têm integrais relativas de =1:4:1. Qual é a origem desse padrão? 


PEt 
Pt | 
PEt 


(4.20) 


4.47 (a) No espectro de RMN de !H do composto 4.21, há um tripleto a ô 3,60 pm (J 10,4 Hz). Identifique o sinal 
e explique a origem do acoplamento. O que você observaria no espectro de RMN de °!P{!H} do composto 
4.21? 











(4.21) 


(b) A Fig. 4.38 mostra a estrutura do estado sólido de um cátion contendo fósforo. Foi registrado o espectro 
de RMN de é'P de uma solução do sal [CF;SO;] em CDCI:. Quantos sinais (ignore o acoplamento spin- 
spin) você esperaria ver no espectro, supondo que a estrutura do estado sólido seja retida em solução? 

4.48 O espectro de RMN de ºF do íon octaédrico [PFsMe] apresenta dois sinais (ô —45,8 e —57,6 ppm). Por que 
são observados dois sinais? A partir desses sinais, podem ser medidos três constantes de acoplamento: Jpr = 
829 Hz, Jpr = 680 Hz e Jrr = 35 Hz. Explique as origens dessas constantes de acoplamento. 

4.49 O espectro de RMN de *'P£!H! de uma solução do complexo de ródio(I) plano quadrado 4.22 em CDCI, 
exibe um dupleto de dupletos (J 38 Hz, 145 Hz) e um dupleto de tripletos (J 38 Hz, 190 Hz). Explique esses 
dados. [Sugestão: veja a Tabela 4.3.] 





Fig. 4.38 A estrutura do cátion [(PCMe:;);Me]" no sal [(PCMe:);Me] [CF;SOs] determinada por difração de raios X [ N. 
Burford et al. (2005) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 44, p. 6196]. Código de cores: P, laranja; C, cinza; H, branco. 
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O NaBH; contém o íon tetraédrico [BH,|. Embora o NaBH; se hidrolise lentamente na água, é possível 
obter um espectro de RMN de !H limpo do composto em D,0. O boro de ocorrência natural consiste em 
dois isótopos: !!B, 80,1%, 1 = A e !ºB, 19,9%, I = 3. Supondo que seja obtido um espectro nítido de boa 
resolução, faça o esquema do espectro de RMN de !H a 400 MHz esperado (inclusive uma escala), se o sinal 
dos prótons ocorrer a ô —0,2 ppm, e os valores de Jii, = 80,5 Hz e Ji, = 27,1 Hz. Como se diferiria o 
espectro se fosse registrado a 100 MHz? 

(a) Preveja o que você esperaria ver no espectro de RMN de !*N do composto isotopicamente marcado cis- 
[PtC*NH;) Cl]. (b) As constantes de acoplamento observadas para esse composto são Jisu, = 74 Hz e 
Jissi95, = 303 Hz. Utilizando seu espectro previsto como ponto de partida, explique por que o espectro 
observado é um octeto aparente. 

(a) Se o Na tem a configuração eletrônica no estado fundamental de [Ne]3s!, por que o NaCl é silencioso em 
RPE? (b) Faça um esquema de um espectro RPE para um sistema 1sotrópico no qual um elétron interage 
com um núcleo de !“N (I= 1). 

O vanádio tem dois isótopos (*ºV, 0,25%; `!V, 99,75%). O espectro de RPE de uma solução aquosa de 
[VO(OH),)s]|”* apresenta um padrão de 8 linhas, e foram determinados valores g de g.. = 1,932, gw = 1,979 e 
2 = 1,979. O que você deduz desses dados? 

A Fig. 4.39 apresenta o espectro de RPE de monocristal que tem origem no Cu”* dopado no CaCd(O,CMe)4 
- 6H,0 para uma das orientações do cristal em relação ao campo magnético externo. O espectro ilustra a 
presença de ambos os isótopos do Cu (Cu e “Cu, abundâncias naturais de 69,2% e 30,8%, 
respectivamente, ambos de 7 = +). (a) Quantos picos você espera observar para cada isótopo? (b) Explique 
por que as intensidades dos picos centrais na Fig. 4.39 são mais altas do que as dos picos externos. (c) A 
constante de acoplamento hiperfino A(“Cu) é 1,07 vez mais alta do que A(*Cu). Quais sinais na Fig. 4.39 
surgem de cada isótopo? Calcule o valor de 4 (em G) para cada isótopo. (d) O espectro de RPE na Fig. 4.39 
foi medido a 9,75 GHz. Calcule o fator giromagnético da espécie paramagnética de cobre(II). 

A Fig. 4.40 apresenta o espectro RPE para dois sistemas 1sotrópicos nos quais o elétron desemparelhado 
interage com dois núcleos de !“N (1 = 1). (a) Use a Fig. 4.40a para calcular o fator giromagnético da espécie 
paramagnética, se o espectro fosse medido a 9,75 GHz. (b) Qual espectro de RPE na Fig. 4.40 indica a 
interação do elétron desemparelhado com dois núcleos de nitrogênio equivalentes? (c) Calcule os valores das 
constantes de acoplamento hiperfino para ambos os casos da Fig. 4.40. 
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Campo magnético, B'gauss 
Fig. 4.39 O espectro RPE de monocristal do CaCd(0,CMe), -© 6H,0 dopado com Cu™. [Simulado pela Dra. C. Palivan, 
Universidade da Basileia. ] 
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Fig. 4.40 Espectros de RPE para o Problema 4.55. [Simulado pela Dra. C. Palivan, Universidade da Basileia.] 


4.56 Preveja o que você espera observar no espectro de RPE de uma espécie na qual um elétron desemparelhado 
interage com um dos núcleos de !“N (1 = 1) e um núcleo de !H (I = 1), se as constantes de acoplamento 
hiperfino forem (a) A(!N) = ACH) = 30 G; (b) AC N) = 30 G; AH) = 10 G. 

4.57 A Fig. 4.41 apresenta o espectro de RPE a 9,214 GHz com origem em dois sítios de Co** (Co, 100% de 
abundância, 1 = +) dopado em acetato de magnésio. Os sítios diferem ligeiramente em suas constantes de 
acoplamento hiperfino efetivo, e mais significativamente em seus valores g. (a) Calcule os valores g para os 
dois sítios. (b) Explique por que o pico central é mais intenso do que os picos que aparecem no campo 
magnético superior. (c) O que aconteceria se as diferenças dos valores g dos dois sítios fossem menores do 
que é observado na Fig. 4.41? 

4.58 Sugira uma técnica adequada para investigar a presença dos íons Fe”* e/ou Fe”* em argilas, e para distinguir 
entre centros de Fe situados tetraédrica e octaedricamente. Justifique sua escolha. 

4.59 (a) Explique por que a localização dos átomos de H por difração de raios X é dificil. (b) Qual técnica (e por 
que) é utilizada para a determinação acurada das posições de átomos de H em uma estrutura? Comente a 
respeito de quaisquer limitações desse método. 

4.60 Quais são as características que distinguem os monocristars com qualidade para raios X, um sólido 
policristalino e um sólido amorfo? 

4.61 Referindo-se à Seção 10.6, sugira como as seguintes estruturas no estado sólido (isto é, a organização das 
moléculas no estado sólido) podem ser afetadas pela ligação de hidrogênio: (a) PhB(OH),, (b) H2S0,;,, (c) 
MeCO,H. 

4.62 Comente a respeito das maneiras pelas quais você pode assegurar que a estrutura cristalina obtida por raios 
X de um composto que você tenha preparado seja representativa da amostra macroscópica do composto. 
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Fig. 4.41 Espectro de RPE para o Problema 4.57. [Simulado pela Dra. C. Palivan, Universidade da Basileia.] 


4.63 As estruturas moleculares determinadas por difração de raios X frequentemente são representadas na forma 
de diagramas ORTEP, mostrando elipsoides térmicos para átomos diferentes de hidrogênio. (a) O que você 
entende por um elipsoide térmico? (b) Por que os átomos de H geralmente são representados 
1sotropicamente? 


PROBLEMAS DE REVISÃO 


4.64 Sugira uma técnica experimental apropriada para cada um dos seguintes problemas. 
(a) Os dados de difração de raios X de monocristal mostram que um composto cristaliza na forma de di- 
hidrato. Como você poderia mostrar que a amostra macroscópica era anidra”? 
(b) Foi determinada a estrutura do monocristal de um composto, e você deseja preparar o mesmo polimorfo 
em uma série de sínteses durante um período de várias semanas. Como você pode garantir que os produtos 
satisfarão à sua meta? 
(c) Variando as condições nas quais um composto X cristaliza leva a dois grupos de cristais com pontos de 
fusão de 97 e 99°C, respectivamente. Como você pode demonstrar que os compostos são polimorfos? 

4.65 (a) O espectro de IV do CO de ocorrência natural apresenta uma absorção a 2170 em! atribuído ao modo 
vibracional molecular. Se a amostra é enriquecida com !°C, que variação você espera ver no espectro de IV? 
(b) Os espectros no IV dos sais de [Fe(CO)s]”* e [Fe(CO)]”, respectivamente, apresentam absorções a 2204 


4.66 
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e 1788 cm! atribuídas aos modos vibracionais da carbonila. O que isso diz a você a respeito das forças das 
ligações carbono-oxigênio nos complexos em comparação com a do CO livre? 

(c) O [Fe(CO)]” e o Fe(CO) têm simetrias Ty e D3h, respectivamente. O que você espera observar nos 
espectros de RMN de !ºC, à temperatura ambiente, do Nas[Fe(CO),] e do Fe(CO)s? Explique sua resposta. 
Você preparou o complexo [Ru(py)s][BF4]> (py = piridina). (a) Que informações você pode obter da análise 
elementar? (b) Como você confirmaria a presença do íon [BF4]? (c) Como você comprovaria que todos os 
ligantes piridina estavam no mesmo ambiente em solução? (d) Como você comprovaria a presença de um 
íon octaédrico [Ru(py)s]”* no estado sólido? (e) O que você esperaria ver no espectro de massas de IES do 
[Ru(py)s][BF4]2? 

A questão relativa a você ter sintetizado uma espécie monomérica (X) ou dimérica (X2) pode ser resolvida 
por uma série de modos. (a) A análise elementar vai ajudar você? (b) O composto contém uma unidade 
orgânica que pode ser investigada pela espectroscopia de RMN de !H. Essa técnica vai fazer a distinção 
entre monômero e dímero”? (c) Quais informações você poderia obter da espectrometria de massa? (d) Um 
estudo de difração de raios X de monocristal, a 223 K, mostra a presença do dímero X3? Isso significa que o 
X monomérico nunca se forma? 

A espectroscopia de RMN é considerada uma das mais poderosas ferramentas analíticas de rotina para a 
caracterização de novos compostos. Comente a respeito da validade dessa assertiva. 

Uma aluna preparou uma amostra de [Zn(en); [Cl (en = H;/NCH,CH5NH5), mas está preocupada com a 
aparência azul do complexo quando o [Zn(en)]Cl deveria ser incolor. A aluna gostaria de saber se ela 
pegou uma garrafa de cloreto de níquel(Il) em vez de cloreto de zinco(Il). A análise experimental CHN para 
o complexo é C 23,00, H 7,71, N 26,92%. (a) Os dados analíticos experimentais fazem a distinção entre o 
[Zn(en)]Cl e o [Ni(en);]Cb? Comente sua resposta. (b) Como a espectrometria de massa ajudaria você a 
distinguir entre os dois compostos? (c) Referindo-se ao Capítulo 20, sugira por que a espectroscopia de 
RMN de !H poderia ser útil na distinção entre o [Zn(en);]Ch e o [Ni(en);]Cl. (d) Foi realizado um estudo de 
difração de raios X de monocristal e confirmada a presença do [M(en);]Ch. Essa técnica pode atribuir de 
maneira inequívoca o M ao Zn ou ao Nº? (e) Explique por que a EAA poderia ser empregada para confirmar 
a natureza do metal. 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 
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Os espectrômetros de massa portáteis encontram-se atualmente disponíveis para o monitoramento de 
emissões gasosas dos vulcões. As análises após a erupção do Vulcão Turrialba, na Costa Rica, em janeiro de 
2010, mostraram a presença de ions [M]" (isto é, íons atômicos e íons moleculares não fragmentados) em 
m/z 64, 44, 40, 34, 32, 28 e 18. Os espectros de massa registrados antes da erupção confirmaram que o pico 
em m/z 64 estava faltando, e o pico em m/z 34 estava substancialmente diminuído. (a) A que você atribui os 
picos em m/z 64 e 34? (b) Tendo em mente a composição da atmosfera da Terra, qual o íon molecular que 
interfere na detecção da emissão vulcânica observada em m/z 34? (c) Os gases vulcânicos misturam-se ao ar 
circundante. Sugira quais gases atmosféricos dão origem aos íons em m/z 40, 32 e 28. (d) A amostragem do 
pico da pluma vulcânica antes e após a erupção revela que o íon molecular com m/z 18 está presente em 
ambas as ocasiões, porém em quantidades maiores após a erupção. Identifique esse íon. (e) O hélio se forma 
sob a crosta terrestre e é liberado durante a atividade vulcânica. O monitoramento terrestre por 
espectrometria de massa das fumarolas na cratera do Turrialba mostraram níveis de 20 ppm de He sendo 
liberados. Qual valor de m/z caracteriza a emissão de hélio e qual é a fórmula do íon correspondente? 
[Dados: J.A. Diaz et al. (2010) Int. J. Mass. Spec., vol. 295, p. 105.] 

Os ultramarinos são pigmentos azuis brilhantes baseados em uma zeólita (sodalita) que é hospedeira dos 
centros de cor [S»] e [Ss]. Os ultramarinos incluem o lápis-lazúli e já estão em uso há mais 5500 anos. O 
espectro no UV-VIS do [S2] exibe uma banda larga centrada a 370 nm, enquanto o [S3] absorve a 595 nm. 
(a) Qual é a forma do íon [S4]? Por que a espectroscopia de RPE pode ser empregada no estudo desses íons? 
Sugira uma razão para que ambos os íons tenham comportamento isotrópico mesmo a baixas temperaturas. 
(c) Explique por que um ultramarino contendo apenas os centros de cor [S4] tem cor azul-violeta. (d) Por 
que o [S2] contribui para a cor dos pigmentos ultramarinos, mesmo que lmáx seja 370 nm, isto é, na região do 
UV? (e) Nos ultramarinos sintéticos, a razão [Ss|:[S»] pode ser alterada produzindo pigmentos que variam 
desde o azul-violeta, passando pelos azuis até o verde. Explique este fato. 


t Para uma introdução dos métodos para solução de problemas analíticos nas ciências ambientais, forense, farmacêutica e de 
alimentos, veja o Capítulo 36 de C.E. Housecroft and E.C. Constable (2010) Chemistry, 4th edn., Prentice Hall, Harlow. 

t Para mais detalhes básicos, veja o Capítulo 12 de: C.E. Housecroft and E.C. Constable (2010) Chemistry, 4.th, Prentice Hall, 
Harlow. 

t Em vez da notação completa do isótopo :H, utilizamos a notação menos rigorosa, porém ainda inequívoca, com apenas o 
número de massa, como, por exemplo, 2H. Além disso, é apresentado o marcador D do deutério. 

! R.K. Harris, E.D. Becker, S.M. Cabral de Menezes, R. Goodfellow and P. Granger (2001) Pure and Applied Chemistry, vol. 73, 
p. 1795 — “NMR nomenclature. Nuclear spin properties and conventions for chemical shifts (TUPAC recommendations 2001)”. 

t? Veja: A.B.P. Lever (2003) in Comprehensive Coordination Chemistry II, eds. J.A. McCleverty and T.J. Meyer, Elsevier, 
Oxford, vol. 2, p. 435 — “Notes on time frames”. 

t? Uma discussão que vai além da pseudorrotação de Berry e considera o “mecanismo da alavanca” no SF, (com base em uma 
estrutura bipiramidal triangular com um sítio equatorial ocupado por um par isolado de elétrons) e espécies correlatas é: M. 
Mauksch and P. Von R. Schleyer (2001) Inorg. Chem., vol. 40, p. 1756. 

t Veja: W. Clegg (2004) in Comprehensive Coordination Chemistry II, eds. J.A. McCleverty and T.J. Meyer, Elsevier, Oxford, 
vol. 1, p. 579. 

t Software ORTEP: www.chem.gla.ac.uk/-louis/software; L.J. Farrugia (1997) J. Appl. Cryst., vol. 30, p. 565. 

t Veja: K.D.M. Harris, R.L. Johnston, E.Y. Cheung, G.W. Turner, S. Habershon, D. Albesa-Jové, E. Tedesco and B.M. Kariuki 
(2002) CrystEngComm, vol. 4, p. 356; W.LF. David, K. Shankland, J. van de Streek, E. Pidcock, W.D.S. Motherwell and J.C. 
Cole (2006) J. Appl. Cryst., vol. 39, p. 910.] 

t Veja: E.R. Johnson, I.D. Mackie and G.A. DiLabio (2009) J. Phys. Org. Chem., vol. 22, p. 1127; F.O. Kannemann and A.D. 
Becke (2010) J. Chem. Theory Comput., vol. 6, p. 1081; V.R. Cooper (2010) Phys. Rev. B, vol. 81, p. 161104. 
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5.1 Introdução 


No Capítulo 2, consideramos três abordagens da ligação em moléculas diatômicas: 


e estruturas de Lewis; 
e teoria da ligação de valência (LV); 
e teoria do orbital molecular. 


Neste capítulo estendemos a discussão a moléculas poliatômicas (isto é, aquelas que contêm três ou mais átomos). 
De acordo com o modelo da ligação de valência, o tratamento de uma molécula XY» (n > 2) levanta a questão da 
compatibilidade (ou não) entre as posições dos átomos de Y e a direcionalidade dos orbitais atômicos no átomo 
central X. Embora um orbital s seja esfericamente simétrico, outros orbitais atômicos possuem propriedades 
direcionais (veja a Seção 1.6). Considere a H20: A Fig. 5.1 mostra que, se os átomos da molécula de H,O estão no 
plano yz (por exemplo), as direções dos orbitais atômicos 2p, e 2p, do oxigênio não são compatíveis com as 
direções das duas ligações O-H. Embora possamos definir o eixo z como coincidente com uma das ligações O-H, 
o eixo y não poderia (simultaneamente) coincidir com a outra ligação O-H. Assim, há um problema em tentar 
obter um esquema de ligação localizada em termos de uma base de orbitais atômicos (veja a Seção 2.3). Na 
próxima seção, iremos descrever um modelo de ligação no contexto da teoria da ligação de valência (LV) que 
supera este problema. Após verificarmos como a teoria da ligação de valência vê a ligação em uma série de 
espécies XY», abordaremos os problemas da aplicação da teoria do orbital molecular a espécies poliatômicas. 


Uma espécie poliatômica contém três ou mais átomos. 





g 2 D. 2p f 


Fig. 5.1 Uma comparação entre a forma da molécula de H2O (com o esqueleto estrutural contido no plano yz) e as propriedades 
espaciais dos orbitais atômicos 2s, 2p, e 2p; do oxigênio. 


5.2 Teoria da ligação de valência: hibridização de orbitais atômicos 


O que é hibridização de orbitais? 


A palavra “hibridização” significa “mistura”, e quando usada no contexto de orbitais atômicos, descreve uma 
forma de obter orbitais direcionados no espaço que podem ser usados na teoria LV. Como todas as teorias de 
ligação, a hibridização de orbitais é um modelo, e não deve ser considerada um fenômeno real. 

Orbitais híbridos podem ser formados misturando-se o caráter de orbitais atômicos de energia próxima. O 
caráter de um orbital híbrido depende dos orbitais atômicos envolvidos e suas contribuições percentuais. Os 
símbolos dados aos orbitais híbridos refletem os orbitais atômicos contribuintes, como, por exemplo, um orbital 
híbrido sp possui iguais proporções de orbitais de caráter s e p. 


Orbitais híbridos são gerados pela mistura de caracteres de orbitais atômicos. 


A razão para criar um conjunto de orbitais híbridos é produzir um esquema de ligação conveniente para uma 
espécie molecular particular. Um orbital híbrido individual aponta ao longo de um dado eixo internuclear no 
esqueleto da molécula em consideração, e o uso de um conjunto de orbitais híbridos propicia uma visão da ligação 
em termos de ligações o localizadas. Ao longo do restante desta seção, observe que cada esquema de hibridização 
para um átomo X em uma molécula XY» só é apropriado para uma forma específica, sendo esta forma definida 
pelo número de grupos ligados e de pares isolados. 


Um conjunto de orbitais híbridos propicia uma visão da ligação em uma molécula em termos de ligações o localizadas. 
Hibridização sp: um esquema para espécies lineares 
A notação sp significa que um orbital atômico s e um orbital atômico p se misturam para formar um conjunto de dois orbitais híbridos com diferentes propriedades direcionais. 


Uma combinação possível de um orbital atômico 2s com um orbital atômico 2p, é mostrada na Fig. 5.2a. Na 
figura, a cor do lóbulo do orbital corresponde a uma fase particular (veja a Seção 1.6), e a adição do componente 
2s reforça um lóbulo do orbital atômico 2p,., mas diminui o outro. A Eq. 5.1 representa matematicamente a 
combinação. A função de onda Whibrido sp descreve um orbital híbrido sp normalizado (veja a Seção 2.2) que possui 
50% de caráter s e 50% de caráter p. Embora a Eq. 5.1 e a Fig. 5.2a descrevam a combinação entre os orbitais 2s e 
2px, ela poderia ser também entre 2s e 2p, ou 2p-, ou entre 3s e 3px, etc. 


VU hibrido AD CJA | Wis + Yap. | (3.1 ) 


Vem agora uma importante regra geral: se começamos com n orbitais atômicos, devemos terminar com n orbitais 
após a hibridização. A Fig. 5.2b e a Eq. 5.2 mostram a segunda possibilidade para a combinação de um orbital 
atômico 2s com um 2p,. A troca de sinal para essa combinação muda a fase do orbital 2p,, e o orbital híbrido 


resultante aponta na direção oposta aquela mostrada na Fig. 5.2a. (Lembre-se de que orbitais atômicos p têm 
propriedades vetoriais.) 
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As Eqs. 5.1 e 5.2 representam duas funções de onda que são equivalentes em todos os aspectos, exceto por suas 
direções com respeito ao eixo dos x. Embora as energias dos orbitais atômicos 2s e 2p, sejam diferentes, a mistura 
leva a dois orbitais híbridos de mesma energia. 

O modelo de hibridização sp pode ser usado para descrever a ligação o em uma molécula linear, como o BeCl,, 
em que as ligações Be-Cl têm o mesmo comprimento. A configuração eletrônica do estado fundamental do Be é 
[He]2s” e a camada de valência contém o orbital atômico 2s e três orbitais atômicos 2p (Fig. 5.3). Se usarmos dois 
desses três orbitais atômicos, tratando-os separadamente, para formar duas ligações Be-Cl localizadas, não 
podemos explicar a equivalência das ligações. Entretanto, se tomarmos o orbital atômico 2s e um orbital atômico 
2p, misturarmos o caráter dos orbitais para formar híbridos sp e usarmos um orbital híbrido para formar uma 
interação Be-Cl e o outro orbital híbrido para a segunda interação, então a equivalência das interações Be-Cl será 
uma consequência natural do esquema das ligações. Efetivamente, estamos representando o estado de valência do 
Be em uma molécula linear como consistindo em híbridos degenerados, cada um contendo um elétron; isso é 
representado pela notação (sp). A Fig. 5.3 representa a mudança do estado eletrônico fundamental do Be para um 
estado sp de valência. Este é um estado teórico que pode ser usado para descrever a ligação o em uma molécula 
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Fig. 5.2 A formação de dois orbitais híbridos sp a partir de um orbital atômico 2s e um orbital atômico 2p. 


Hibridização sp?: um esquema para espécies planas triangulares 
A notação sp2 significa que um orbital atômico s e dois orbitais atômicos p se misturam para formar um conjunto de três orbitais híbridos com diferentes propriedades direcionais. 


Vamos agora considerar a combinação dos orbitais atômicos 2s, 2p, e 2p,. Os orbitais híbridos resultantes devem 
ser inteiramente equivalentes, exceto por suas propriedades direcionais; os híbridos sp? devem conter a mesma 
proporção de caráter s e a mesma proporção de caráter p entre si. Começamos dando um terço do caráter 2s a cada 
orbital híbrido sp?. Os dois terços restantes de cada orbital híbrido consistem em caráter 2p, e as funções de onda 
normalizadas são dadas pelas Eqs. 5.3 a 5.5. 
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A Figura 5.4 é uma representação esquemática da forma pela qual os três orbitais híbridos sp” são construídos. 
Lembre-se de que uma mudança de sinal em uma função de onda atômica significa uma mudança de fase. As 
direções resultantes dos dois primeiros orbitais híbridos na Fig. 5.4 são determinadas decompondo-se os vetores 
associados aos orbitais atômicos 2p; e 2p;. 
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Fig. 5.3 Esquema que mostra a formação de um estado de valência hibridizado sp de um átomo de berílio a partir de seu estado 
fundamental. Isto é um formalismo e não uma observação “real”, ou seja, o estado de valência não pode ser observado por 
técnicas espectroscópicas. A escolha em usar o orbital 2p, para a hibridização é arbitrária. 
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Fig. 5.4 A formação de três orbitais híbridos sp? a partir de um orbital atômico 2s e dois orbitais atômicos 2p. A escolha de p, e 
py é arbitrária. (Se tivéssemos começado com os orbitais atômicos 2p, e 2p-, os híbridos se localizariam no plano xz; usando os 
orbitais atômicos 2p, e 2p-, obtivemos orbitais híbridos no plano yz.) As direções dos orbitais híbridos surgem das contribuições 
relativas dos orbitais atômicos (veja as Eqs. 5.3-5.5). 


O modelo de hibridização sp” pode ser usado para descrever a ligação o em moléculas planas triangulares 
como o BH. O estado de valência do átomo de B é (sp?) (ou seja, três orbitais híbridos sp”, cada um com um 
elétron) e a equivalência entre as interações B-H segue considerando que cada interação é formada pela 
sobreposição de um orbital híbrido sp? do B com o orbital atômico 1s do átomo de H (Fig. 5.5). Cada átomo de H 
contribui com um elétron para o esquema de ligação e, assim, cada ligação o B-H é uma interação 2c-2e 
localizada (veja a Seção 2.2). Um diagrama semelhante aquele mostrado na Fig. 5.3 pode ser construído para 
mostrar a formação de um estado de valência para o átomo de B plano triangular. 


Orbital atômico 1s do H 
F. 





Fig. 5.5 A ligação no BH; plano triangular pode ser convenientemente descrita em termos das interações entre um conjunto de 
orbitais híbridos sp? centrados no átomo de B central e três orbitais atômicos 1s. Três pares de elétrons estão disponíveis (três 
elétrons do B e um de cada H) para dar três ligações o 2c-2e. 


Hibridização spº: um esquema para espécies tetraédricas e correlatas 
A notação sp3 significa que um orbital atômico s e três orbitais atômicos p se misturam para formar um conjunto de quatro orbitais híbridos com diferentes propriedades direcionais. 


Um esquema semelhante aos descritos anteriormente pode ser usado para gerar quatro orbitais híbridos sp? a partir 
de um orbital atômico 2s e três orbitais atômicos 2p. Os orbitais híbridos sp? são descritos pelas funções de onda 
normalizadas apresentadas nas Eqs. 5.6-5.9 e são mostrados na Fig. 5.6a. Cada orbital híbrido sp? tem 25% de 
caráter s e 75% de caráter p; o conjunto de quatro orbitais equivalentes define um arranjo tetraédrico. 
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A Fig. 5.6b ilustra como a estrutura tetraédrica do CH, está relacionada com o arranjo cúbico. A relação é 
importante porque permite descrever um tetraedro em termos de um conjunto de eixos cartesianos. Na teoria da 
ligação de valência, a ligação no CH, pode ser convenientemente descrita em termos de um estado de valência sp? 
para o C, ou seja, quatro orbitais degenerados, cada um contendo um elétron. Cada orbital híbrido se sobrepõe 
com o orbital atômico 1s de um átomo de H para produzir uma das quatro interações o C-H de 2c-2e localizadas e 
equivalentes. 





(a) 





(b) 
e Fig. 5.6 (a) As direções dos orbitais que formam o conjunto de quatro orbitais híbridos sp” correspondem a um arranjo 


` tetraédrico. (b) A relação entre um tetraedro e um cubo; no CH,, os quatro átomos de H ocupam os vértices alternados de 
um cubo, e o cubo é facilmente relacionado com um conjunto de eixos cartesianos. 





Use a teoria RPECV para explicar a estrutura do NHs, e sugira um esquema de hibridização apropriado 
para o átomo de N. 


A configuração eletrônica do estado fundamental do N é [He]2s“2pº. 


Três dos cinco elétrons de valência são usados para formar três ligações simples N-H, deixando um par 
isolado. 


A estrutura do NH; é piramidal triangular, derivada de um arranjo tetraédrico dos pares de elétrons: 


i 


N ern, 


id y 


O átomo de N tem quatro orbitais de valência: 2s, 2p,, 2p, e 2p-. Um esquema de hibridização sp? dá um arranjo 
tetraédrico de orbitais híbridos, apropriado para acomodar os quatro pares de elétrons: 


A 


H 
H 


“O par isolado ocupa 
este orbital hibrido sp” 





a 
Formação da ligação 
N-H 





1. Use a teoria REPCV para explicar a estrutura tetraédrica do [NH4]. 


2. Explique por que a H,O é angular, mas o XeF, é linear. Explique por que um esquema de hibridização sp? pode ser 
aplicado à H2O, mas não ao XeF,. 


3. Dé um esquema de hibridização adequado para o átomo central em cada uma das seguintes espécies: (a) [NH4]”; (b) H25; 
(c) BBrs; (d) NFs; (e) [H30]. 
[Resp.: (a) sp?; (b) sp*; (c) sp?; (d) sp*; (e) sp°] 


Outros esquemas de hibridização 


Para outras espécies moleculares além das que têm estruturas lineares, planas triangulares e tetraédricas, é comum 
envolver orbitais d na teoria da ligação de valência. Veremos mais adiante que este não é necessariamente o caso 
na teoria do orbital molecular. Veremos também nos Capítulos 15 e 16 que a ligação nos chamados compostos 
hipervalentes, como o PFs e o SFs, pode ser descrita sem utilizar orbitais d. Assim, é preciso ter cuidado ao usar 
esquemas de hibridização sp"d” em compostos dos elementos do bloco p com octetos aparentemente expandidos 
em torno do átomo central. As moléculas reais não têm que seguir as teorias simples de valência, nem precisam se 
ajustar aos esquemas sp"d” que iremos considerar neste livro. Não obstante, é conveniente visualizar a ligação nas 
moléculas em termos de um conjunto de esquemas simples de hibridização. 
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Fig. 5.7 Uma representação esquemática da hibridização sp'd. (a) Uma combinação dos orbitais atômicos s, py, py, p- € d, dá 
origem a cinco orbitais híbridos sp*d que correspondem a uma disposição bipiramidal triangular; os orbitais híbridos sp'd axiais 
são direcionados ao longo do eixo z. (b) A combinação dos orbitais atômicos s, P», Py, P» € dx -y dá origem a cinco orbitais 
híbridos sp'd que correspondem a um arranjo piramidal quadrado; o orbital híbrido sp'd axial é direcionado ao longo do eixo z. 


A mistura de orbitais atômicos s, Px, py, pz e d: dá origem a cinco orbitais híbridos spd com orientações 
mútuas que correspondem a uma disposição bipiramidal triangular (Fig. 5.7a). Os cinco orbitais híbridos sp*d não 
são equivalentes e se dividem em um conjunto de dois orbitais axiais e três orbitais equatoriais; os lóbulos dos 
orbitais axiais estão ao longo do eixo dos z.! O modelo de hibridização sp'd pode ser usado para descrever a 
ligação em espécies pentacoordenadas, como o [Ni(CN)s]” (veja a Seção 21.11, no Volume 2). 

O esqueleto de ligações o em uma espécie piramidal quadrada pode também ser descrito em termos de um 
esquema de hibridização sp'd. A mudança da disposição espacial dos cinco orbitais híbridos de bipiramidal 
triangular para piramidal quadrada é uma consequência da participação de um orbital d diferente. A hibridização 
dos orbitais atômicos s, Px, Py, p- € dx -y dá origem a cinco orbitais híbridos sp'd (Fig. 5.7b). 

A hibridização dos orbitais atômicos s, px, Py, pz, dz e dx -y fornece seis orbitais híbridos sp'd? correspondentes 
a um arranjo octaédrico. A ligação no MoFs pode ser descrita em termos da hibridização sp'd? do átomo central. 
Se removermos a componente z desse conjunto (ou seja, p; e dz), e hibridizarmos apenas os orbitais atômicos s, py, 
py € dx -», O conjunto resultante de quatro orbitais híbridos sp d corresponde a um arranjo plano quadrado, isto é, 
[PtCL]>. 

Cada conjunto de orbitais híbridos está associado a uma forma específica, embora esta possa não coincidir com 
a forma da molécula se pares isolados tiverem que ser acomodados: 


e sp linear 
e sp plana triangular 


e sp? tetraédrica 


° spd (dz) bipiramidal triangular 
e spd(dx_y) piramidal quadrada 

e spd octaédrica 

° spd plana quadrada 


5.3 Teoria da ligação de valência: ligações múltiplas em moléculas poliatômicas 


Na seção anterior, enfatizamos que a hibridização de alguns ou todos os orbitais atômicos de valência do átomo 
central em uma espécie XY» fornece um esquema para descrever a ligação o XY. Por exemplo, na formação dos 
orbitais híbridos sp, sp” e sp*d alguns orbitais atômicos p ou d permanecem não hibridizados e, se for conveniente, 
podem participar da formação de ligações 7. Nesta seção usamos os exemplos do C2H4, do HCN e do BF; para 
ilustrar como são tratadas as ligações múltiplas em moléculas poliatômicas pela teoria LV. Antes de considerar a 
ligação em qualquer molécula, devemos observar as configurações eletrônicas dos estados fundamentais dos 
átomos envolvidos. 


C2H4 


C [He]2s22p2 

H 1s! 
O eteno, C2H4, é uma molécula plana (Fig. 5.8a) com ângulos de ligação CC-H e H-C-H de 121,3º e 117,4º, 
respectivamente. Assim, cada C central é aproximadamente plano triangular e o esqueleto o no C2H4 pode ser 
descrito em termos de uma esquema de hibridização sp” (Fig. 5.8b). As três interações o por átomo de carbono 
usam três dos quatro elétrons de valência, deixando um elétron ocupando um orbital atômico 2p não hibridizado. 
A interação entre os dois orbitais atômicos 2p (Fig. 5.8c) e o emparelhamento dos dois elétrons nesses orbitais 
atômicos produz uma interação m C-C. Portanto, a ordem de ligação da ligação C-C no C,H, é 2, conforme a 
estrutura de Lewis 5.1. A componente x da ligação global C-C é mais fraca do que a componente o e assim uma 
ligação dupla C=C, embora mais forte que uma ligação simples C-C, não é duas vezes mais forte. Os valores de 
entalpia de ligação C—C no C,H, e no C,Hs são 598 e 346 kJ molt, respectivamente. 


Ortutal atôrmco 1s do H 


Formação da ligação m C-C 





Átomos de C com hib ridização sp- 
(a) (b) (e) 


ð s. Fig. 5.8 (a) O eteno é uma molécula plana com ângulos de ligação C-C-H e H-C-H de aproximadamente 120°. (b) Um 
- i e l Ea a 
es - esquema de hibridização sp” é apropriado para descrever o esqueleto de ligações o. (c) Isso deixa um orbital atômico 2p 
em cada átomo de C; a sobreposição deles dá uma interação m C—C. 


HCN 


C [He]2s?2pº 

N [He]2s?2pº 

H Is! 

A Fig. 5.9a mostra a molécula linear de HCN, para a qual uma estrutura de Lewis (5.2) indica a presença de uma 
ligação simples H-C, uma ligação tripla C=N e um par isolado de elétrons no N. Um esquema de hibridização sp é 
apropriado tanto para o C quanto para o N; ele é consistente com o arranjo linear de átomos em torno do Ce a 
localização do par isolado no N tão distante quanto possível dos elétrons ligantes. A Fig. 5.9b mostra o esqueleto 
de ligações o no HCN (cada região de sobreposição de orbitais é ocupada por um par de elétrons) e o orbital 


híbrido sp no N, que aponta para fora e acomoda o par isolado. Se definirmos arbitrariamente o eixo do HCN 
como o eixo z, então, após a formação das Interações o, restam um orbital 2p, e um 2p, em cada um dos átomos de 
C e N. Cada orbital atômico contém um elétron. A sobreposição entre os dois orbitais 2p, e entre os dois orbitais 


2p, leva a duas Interações 7 (Fig. 5.9c). A ordem de ligação C-N global é 3, consistente com a estrutura de Lewis 
5.2. 





H— CN. 


(5.2) 


BF3 


B [He]2s°2p! 

F [He]2s?2p” 

O trifluoreto de boro (Fig. 5.10a) é plano triangular (Dzn) e a hibridização sp? é apropriada para o átomo de B. 
Cada uma das três interações o B-F surge da sobreposição de um híbrido sp” no átomo de B com, por exemplo, 
um orbital sp? no átomo de F. Após a formação do esqueleto de ligações 0, o átomo de B fica com um orbital 
atômico 2p desocupado perpendicular ao plano que contém a molécula de BF3. Como mostra a Fig. 5.10b, esta é 
uma disposição adequada para a interação com um orbital atômico 2p cheio em um dos átomos de F, para dar uma 
interação localizada x B-F. Observe que os dois elétrons que ocupam este orbital de ligação 7x provêm do átomo de 
F. Este esquema de ligação no BF; é análogo a uma das formas de ressonância mostradas em rosa na Fig. 5.10c. 
Todas as três formas de ressonância (veja a Seção 2.2) são necessárias para explicar a observação experimental de 
que todas as três ligações B-F têm o mesmo comprimento (131 pm). 


Orbital atômico Ls do H C com hibridização sp N com hibridização sp 
| | 
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I 
Formação da ligação o C-H Formação da ligação o C-N | 
Formação da ligação Formação da ligação 


vd mC—-N a C-N 
(a) (b) (c) 


E>. Fig. 5.9 (a) A estrutura linear do HCN; código de cores: C, cinza; N, azul; H, branco. (b) Um esquema de hibridização sp 
para o C e o N pode ser usado para descrever a ligação o no HCN. (c) O caráter 7 na ligação C-N surge da sobreposição 
| 2p-2p. 





ta) 


Orbital atômico 2p 
completamente ocupado no F 





“~= Orbital atômico 2p vazio no B 


(b) 





Fig. 5.10 (a) O BF; possui uma estrutura plana triangular. (b) A sobreposição 2p—2p entre o B e o F leva à formação de uma 
interação 7. (c) O caráter de ligação dupla boro-flúor é também deduzido considerando-se as estruturas de ressonância para o 
BF; são apresentadas apenas as formas que contribuem significativamente. 





(a) O íon [NOs]” tem simetria D3,. Que informação isso dá sobre a sua estrutura? (b) Trace um conjunto de 
estruturas de ressonância (considerando apenas as que contribuem significativamente) para o íon nitrato. 
(c) Use um esquema de hibridização apropriado para descrever a ligação no [NOs]-. 


(a) se o [NO;] tem simetria Ds, ele deve ser plano, ter ângulos de ligação O-N-O de 120º e ter distâncias de 
ligação N-O iguais. 


(b) Inicialmente escrevemos as configurações eletrônicas do N (Z = 7) e do O (Z = 8). 
N [He]2s2p O [He]2sº2pº 


Há um elétron adicional que vem da carga negativa, dando um total de 24 elétrons de valência. 


Ambos N e O obedecem à regra do octeto, logo as formas de ressonância mais importantes devem ser: 


o- o o 
f ff f 
UD""N+ = sl O—n 1 a = O—N+* 
N kS A 

O- (J 


(c) Usando um esquema de hibridização, devemos terminar com uma imagem da ligação que corresponde à 


mostrada pelas estruturas de ressonância. 
Um nitrogênio com hibridização sp? é consistente com a forma plana triangular do [NOs] . Vamos considerar 


que os orbitais do nitrogênio se sobreponham com orbitais adequados do oxigênio. Uma escolha de hibridização 
sp? no átomo de O fornece orbitais adequados para acomodar os pares isolados do oxigênio. A ocupação de cada 


orbital de ligação por um par de elétrons dá três ligações o N—O equivalentes: 
Interação ligante o N-O 


O 
U= IN 


E 





k 
Orbital hibrido sp” no O ocupado 
por um par isolado de elétrons 


Dos 24 elétrons de valência, 18 são acomodados ou como ligações o ou como pares isolados no oxigênio. 

A próxima etapa é considerar o caráter de ligação múltipla. Cada átomo de N e O tem um orbital atômico 2p 
que não foi usado e que fica perpendicular ao plano da molécula. Seis elétrons de valência estão disponíveis. A 
sobreposição entre o orbital atômico 2p do nitrogênio com o orbital de um dos átomos de oxigênio dá origem a 
uma ligação m localizada. Os seis elétrons de valência restantes são alocados como se segue, com o N central 


tratado como Nº: 


= Um par de elétrons 
Im cada Wim düs ch MS 
orbitais atômicos 

2p do oxigênio 





| 
Um par de elétrons para formação da ligação NO 


A combinação dos esquemas de ligação o e m dá uma ligação dupla nitrogênio-oxigênio e duas ligações 
simples. Três desses esquemas podem ser traçados (com o caráter de ligação dupla em cada uma das ligações N— 
O) de modo que o esquema global fica de acordo com a simetria Ds, observada para o [NO;T. 
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Fig. 5.11 Aplicação da abordagem do orbital de grupo ligante (OGL) para construir um diagrama OM qualitativo para a 
formação de uma molécula linear XH, a partir das interações entre os orbitais de valência de X (orbitais atômicos 2s e 2p) e um 
fragmento H---H. Para maior clareza, as linhas que marcam as energias dos orbitais 2p são traçadas separadas, embora esses 
orbitais sejam, na verdade, degenerados. 





l1. Por que as estruturas de ressonância que contêm duas ligações duplas N=O não são incluídas no conjunto mostrado 
anteriormente para o [NOs|? 


2. Use um esquema de hibridização apropriado para descrever a ligação no [BOs|”. 


5.4 Teoria do orbital molecular: a abordagem dos orbitais de grupo ligantes e a aplicação a moléculas 
triatômicas 


Apesar de seu sucesso, a aplicação da teoria da ligação de valência à ligação em moléculas poliatômicas leva a 
dificuldades conceituais. O método indica que as ligações são localizadas e, como consequência, conjuntos de 
estruturas de ressonância e a visão de ligações envolvendo esquemas de hibridização se tornam tediosos de se 
estabelecer, mesmo para moléculas relativamente pequenas (por exemplo, veja a Figura 5.10c). Assim, vamos 
voltar nossa atenção para a teoria do orbital molecular (OM). 


Diagramas de orbitais moleculares: deslocando-se de espécies diatômicas para poliatômicas 


Como parte de nosso tratamento da ligação em espécies diatômicas na Seção 2.3, construímos diagramas OM 
como os das Figs. 2.8, 2.14 e 2.15. Em cada diagrama, os orbitais atômicos dos dois átomos eram representados à 
esquerda e à direita do diagrama, com os OM no meio. Foram construídas linhas de correlação ligando os orbitais 
atômicos aos moleculares para produzir um diagrama facilmente interpretável. 

Considere agora a situação para uma molécula triatômica como o CO». Os orbitais moleculares contêm 
contribuições de or bitais atômicos dos três átomos, e temos o problema de tentar esquematizar um diagrama OM 
envolvendo quatro conjuntos de orbitais (três conjuntos de orbitais atômicos e um conjunto de orbitais 
moleculares). Uma descrição da ligação no CF; envolve cinco conjuntos de orbitais atômicos e um conjunto de 
orbitais moleculares, ou seja, é um problema de seis componentes. Da mesma forma, o SFG é um problema de oito 
componentes. É claro que esses diagramas OM são complicados e, provavelmente, difíceis de serem construídos e 
interpretados. A fim de superar essa dificuldade, é comum tratar a descrição de uma molécula poliatômica como 
um problema de três componentes, um método conhecido como abordagem dos orbitais de grupo ligantes (OGL). 


Abordagem OM à ligação no XH> linear: combinação das simetrias por inspeção 


Inicialmente ilustramos a abordagem do orbital de grupo ligante considerando a ligação em uma molécula 
triatômica linear XH, para a qual os orbitais de valência de X são os orbitais atômicos 2s e 2p. Vamos orientar o 


esqueleto H-X-H de modo a coincidir com o eixo z, como mostrado na Fig. 5.11. Considere os dois orbitais 
atômicos 1s dos dois átomos de H. Cada orbital atômico 1s tem duas fases possíveis e, quando os dois orbitais 1s 
são tratados como um grupo, há duas combinações de fase possíveis. Estes são denominados orbitais de grupo 
ligantes (OGL) e são mostrados no lado direito da Fig. 5.11." Efetivamente, estamos transformando a descrição da 
ligação no XH; de uma na qual a base é formada pelos orbitais atômicos dos átomos de X e H em outra na qual a 
base é formada pelos orbitais atômicos do átomo X e os orbitais de grupo ligantes de um fragmento H---H. Esta é 
uma abordagem importante para moléculas poliatômicas. 


O número de orbitais de grupo ligantes formados = número de orbitais atômicos usados. 


Ao construirmos um diagrama OM para o XH; (Fig. 5.11), consideramos as interações entre os orbitais 
atômicos de valência de X com os orbitais de grupo ligantes do fragmento H---H. O orbital de grupo ligante 
OLG(1) tem a simetria correta para interagir com o orbital 2s de X, dando um OM com caráter ligante o H-X-H. 
A simetria do OLG(2) coincide com a do orbital atômico 2p, de X. O orbital ligante resultante e sua contraparte 
antiligante são mostrados na Fig. 5.12, e o diagrama OM na Fig. 5.11 mostra as interações correspondentes entre 
os orbitais. Os orbitais atômicos 2p, e 2p, de X se tornam orbitais não ligantes em XH,. A etapa final na 
construção do diagrama OM é alocar os elétrons disponíveis nos OM conforme o princípio do aufbau (veja a 
Seção 1.9). Um resultado importante no tratamento OM da ligação no XH; é que o caráter ligante o nos orbitais yı 
e y2 é espalhado sobre todos os três átomos, indicando que o caráter ligante é deslocalizado ao longo do esqueleto 
H-X-H. A ligação deslocalizada é um resultado geral na teoria OM. 


Abordagem OM à ligação no XHz: partindo da simetria molecular 


O método mostrado anteriormente para obter uma descrição da ligação no XH; linear não pode ser facilmente 
estendido a moléculas maiores. Um método mais rigoroso é identificar o grupo de pontos do XH, como Don (Fig. 
5.13a). A tabela de caracteres é usada para atribuir simetrias aos orbitais sobre um átomo X e aos orbitais de grupo 
ligantes. O diagrama OM é então construído permitindo-se as interações entre orbitais de mesma simetria. Só são 
permitidos orbitais de grupo ligantes que podem ser classificados em um grupo de pontos da molécula como um 
todo. 

Infelizmente, embora uma molécula linear XH; seja estruturalmente simples, a tabela de caracteres de Don não 
o é. Portanto, este é um primeiro exemplo ruim do uso da teoria de grupos na análise dos orbitais. Podemos, 
porém, fazer uma analogia entre as simetrias dos orbitais em XH): linear e daqueles em moléculas diatômicas 
(também Don). A Fig. 5.13b é uma repetição da Fig. 5.11, mas desta vez são dadas as simetrias dos orbitais no 
átomo X e dos orbitais de grupo ligantes. Compare os símbolos de simetria com os das Figs. 2.6 e 2.7. A 
construção do diagrama OM na Fig. 5.13b é feita permitindo-se as interações (ligantes ou antiligantes) entre os 
orbitais no átomo de X e os orbitais de grupo ligante com os mesmos símbolos de simetria. 
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Fig. 5.12 Os diagramas inferiores são representações esquemáticas dos OM no XH, linear. Os símbolos das funções de onda 
correspondem aos que são mostrados na Fig. 5.11. Os diagramas superiores são representações mais realistas dos OM e foram 
obtidos computacionalmente usando Spartan "04, O Wavefunction Inc., 2003. 
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1 >. Fig. 5.13 Uma molécula linear XH, pertence ao grupo de pontos Den. São mostrados alguns elementos de simetria; o 
átomo X está em um centro de simetria (centro de inversão). (b) Um diagrama OM qualitativo para a formação da 
molécula linear XH, a partir do átomo X e dois átomos de H. 


Uma molécula triatômica angular: H20 


A molécula de H2O tem simetria Cx» (Fig. 5.14) e agora mostramos como usar essa informação para desenvolver 
um esquema OM para a ligação na H20. Uma parte da tabela de caracteres de Ca, é mostrada a seguir: 


Cx E Q o(xz) Oy (YZ) 
At 1 1 1 1 

A 1 1 -1 -1 

B: 1 -1 1 -1 


B2 1 -1 — 1 


A inclusão dos termos xy e yz nas duas últimas colunas da tabela de caracteres indica que a molécula de H,O está 
no plano yz, isto é, o eixo z coincide com o eixo principal (Fig. 5.14). A tabela tem várias características 
importantes: 


e Os símbolos na primeira coluna (abaixo do símbolo do grupo de pontos) indicam os tipos de simetria dos 
orbitais que são permitidos para o grupo de pontos especificado. 

e Os números na coluna encabeçada por E (o operador identidade) indicam a degenerescência de cada tipo de 
orbital; no grupo de pontos Cx todos os orbitais têm degenerescência igual a 1, ou seja, não são degenerados. 

e Cada linha de números que se segue ao símbolo de simetria indica como um determinado orbital se comporta 
sob cada operação de simetria. Um número 1 significa que o orbital não se altera pela operação, um —1 indica 
que o orbital troca de sinal e um zero significa que o orbital muda de outra maneira. 


Para ilustrar seu uso, vamos considerar o orbital atômico 2s do átomo de O na água: 


~ A 
H H 


orbital atômico 2s do oxigênio 


Aplique cada operação de simetria do grupo de pontos Cx por vez. A aplicação do operador E deixa o orbital 
atômico 2s inalterado. A rotação em torno do eixo C, deixa o orbital atômico inalterado. As reflexões através dos 
planos o, e o; deixam o orbital atômico 2s inalterado. Esses resultados correspondem à seguinte linha de 
caracteres: 


E Q o(xz) Oy (YZ) 


e ela coincide com o tipo de simetria 4, na tabela de caracteres de €»,. Portanto, identificamos o orbital atômico 2s 
no átomo de oxigênio na água como um orbital a,. (São usadas letras minúsculas para o símbolo do orbital, mas 
letra maiúscula para o tipo de simetria na tabela de caracteres.) O mesmo procedimento é realizado em cada 
orbital atômico do átomo de O. O orbital 2p, do oxigênio fica inalterado pelo operador E e pela reflexão através do 
plano oy(xz). Cada uma das rotações em torno do eixo C e das reflexões através do plano o,'(yz) inverte a fase do 
orbital 2p,. Isto é resumido a seguir: 


b C-tconcide com O eixo 7) 


els 


iT [Ez] 





o. Fig. 5.14 A molécula de H,O possui um eixo C; e dois planos o,, e pertence ao grupo Cx. 


E Q o(xXZ) Oy (yz) 


1 -1 1 — 


Este resultado coincide com a linha de caracteres para o tipo de simetria Bı na tabela de caracteres de Cx, e, dessa 
maneira, o orbital 2p, possui simetria bı. O orbital 2p, é deixado inalterado pelo operador E e pela reflexão através 
do plano o,'(yz), mas a rotação em torno do eixo C; e a reflexão através do plano o,(xz) invertem, cada uma, a fase 
do orbital. Isso está resumido na linha de caracteres: 


E 6) Oy(xZ) Oy (yz ) 


1 -1 V1 1 


Ela corresponde ao tipo de simetria Bz na tabela de caracteres de Czy, e o orbital 2p, é simbolizado como bz. O 
orbital 2p, é deixado inalterado pelo operador E, pela reflexão através dos planos ov(xz) e o,'(yz), e pela rotação em 
torno do eixo C2. Dessa maneira, como o orbital 2s, o orbital 2p. tem simetria a,. 

A etapa seguinte é definir a natureza dos orbitais de grupo ligantes H---H que são permitidos dentro do grupo 
de pontos Cx. Como iniciamos com dois orbitais 1s do H, só podem ser construídos dois OGL. As simetrias 
desses OGL são deduzidas como segue. Olhando a Fig. 5.14, podemos ver o que acontece com cada um dos dois 
orbitais 1s do H quando é realizada cada operação de simetria: ambos os orbitais 1s são deixados inalterados pelo 
operador E e pela reflexão através do plano o,'(yz), mas ambos são afetados pela rotação em torno do eixo C; e 
pela reflexão através do plano o(xz). Essas informações são resumidas na seguinte linha de caracteres: 


E 6) Oy(xZ) Oy (yz ) 
2 0 0 2 
na qual um “2” mostra que “dois orbitais ficam inalterados pela operação”, e um “0” significa que “nenhum 


orbital é inalterado pela operação”. Em seguida, observamos dois fatos: (1) podemos construir apenas dois orbitais 
de grupo ligantes, (11) a simetria de cada OGL deve corresponder a um dos tipos de simetria na tabela de 


caracteres. Agora, comparamos a linha de caracteres vista anteriormente com os somatórios de duas linhas de 
caracteres na tabela de caracteres de Cx. É encontrada uma combinação com o somatório dos caracteres para as 
representações 4, e Bı. Como resultado, podemos deduzir que os dois OGL possuem simetrias a, e bū, 
respectivamente. Nesse caso, é relativamente simples usar os símbolos de simetria a, e b2 para esquematizar os 
OGL mostrados na Fig. 5.15, isto é, o orbital a, corresponde a uma combinação em fase de orbitais 1s do H, 
enquanto o orbital b2 é a combinação fora de fase de orbitais 1s do H. No entanto, uma vez conhecidas suas 
simetrias, o método rigoroso de determinar a natureza dos orbitais é o que segue. 

Representemos os orbitais 1s dos dois átomos de H mostrados na Fig. 5.14 como vı e y». Agora, olhamos o 
efeito que cada operação de simetria do grupo de pontos Cz, tem sobre w. O operador E e a reflexão através do 
plano o,'(yz) (Fig. 5.14) deixam w inalterado, mas uma rotação de €, e uma reflexão através do plano o(xz) 
transformam, cada uma delas, wı em y». Os resultados são anotados na forma de uma linha de caracteres: 


Para determinar a composição do OGL a do fragmento H---H na H2O, multiplicamos cada caractere da linha 
vista anteriormente pelo caractere correspondente para a representação 4, na tabela de caracteres de Cx, Isto é, 


Gy E Q Ov(xZ) Oy (yz ) 


A; 1 


— 


1 1 


O resultado da multiplicação é apresentado na Eq. 5.10 e dá a função de onda não normalizada para o orbital aı. 
Wenj=(lLxuw)tHilxaun)+(l=xuy)+(ilx at) 
2 1T 21 ly | 4. 1U) 


Isso pode ser simplificado dividindo-se por 2 e, após a normalização (veja a Seção 2.2), dá a equação final para a 
função de onda (Eq. 5.11). 


| ; Tae | Fe di) 

UM dd | = (un + un) combinação em fase (5.11) 
ya 

De modo semelhante, pelo uso da representação B; na tabela de caracteres de Cay, podemos escrever a Eq. 5.12. A 


Eq. 5.13 dá a equação para a função de onda normalizada. 


Wih) = {1 x yl il xg) il x tla 


WID] = — (t — Y) combinação fora de fase (5.13) 
y2 
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Representação do OM é de menor energia 


Fig. 5.15 Um diagrama OM qualitativo para a formação da H,O usando a abordagem dos orbitais de grupo ligantes. Os dois 
átomos de H no fragmento H, estão fora do alcance de ligação um com o outro, com suas posições sendo análogas àquelas 
presentes na HO. Para fins de clareza, as linhas que marcam as energias dos orbitais 2p são separadas, apesar de serem 
degeneradas. As representações dos OM ocupados são mostradas no lado direito da figura (geradas com Spartan "04, 
CWavefunction Inc. 2003). Para os OM a, e b,, a molécula de H,O está no plano do papel; para o OM b}, o plano que contém a 
molécula é perpendicular ao plano do papel. 


O diagrama OM mostrado na Figura 5.15 é construído como segue. Cada um dos orbitais 2s e 2p, do átomo de O 
possui a simetria correta (a) para interagir com o orbital a, do fragmento H---H. Essas interações de orbitais 
devem levar a três OM: dois OM ligantes com simetria a, e um OM antiligante (a,*). Em termos de simetria, o 
OM a; de menor energia também poderia incluir o caráter 2p., mas o caráter 2s domina por causa da separação de 
energia entre os orbitais atômicos 2s e 2p.. A Interação entre o orbital atômico 2p, e o OGL com simetria b, leva a 
dois OM que possuem caráter ligante e antiligante H-HO-H, respectivamente. O orbital 2p, do oxigênio tem 
simetria bı e não há nenhuma combinação de simetria com um orbital de grupo ligante. Dessa forma, o orbital 2p, 
do oxigênio é não ligante na H,O. 

Os oito elétrons de valência na H2O ocupam os OM de acordo com o princípio de aufbau, e isso dá origem a 
dois OM ligantes H-O-H ocupados e dois OM ocupados com caráter principalmente de oxigênio. (Para apreciar 
isso inteiramente, veja o Problema 5.12 no final do capítulo.) Embora esse modelo de ligação para a H20 seja 
aproximado, ele é qualitativamente adequado para a maioria dos objetivos de descrição. 


5.5 Teoria do orbital molecular aplicada as moléculas poliatômicas BH;, NH; e CH, 


Iniciamos esta seção considerando a ligação no BH; e no NHs. A ligação em ambas as moléculas envolve 
interações o, mas, enquanto o BH; tem simetria Dzn, o NH; pertence ao grupo de pontos Cy. 


BH; 


A existência do BH; em fase gasosa foi estabelecida ainda que a molécula dimerize facilmente; a ligação no B2H6 
é descrita na Seção 5.7. A molécula do BH; pertence ao grupo de pontos D3. Considerando as interações de 
orbitais entre os orbitais atômicos do átomo de B e os OGL de um fragmento H; apropriado, podemos estabelecer 
um esquema de ligação molecular. Começamos escolhendo um conjunto apropriado de eixos; o eixo z coincide 
com o eixo €3 do BH; e todos os átomos localizam-se no plano xy. Parte da tabela de caracteres de Ds, é 
apresentada na Tabela 5.1. Usando a mesma abordagem que aplicamos para os orbitais do átomo de O na HO, 
podemos atribuir símbolos de simetria aos orbitais do átomo de B no BH;: 


e o orbital 2s tem simetria a,'; 


e o orbital 2p, tem simetria a2"; 
e os orbitais 2p, e 2p, são degenerados e o conjunto de orbitais tem simetria e”. 


Tabela 5.1 Parte da tabela de caracteres de Ds,; a tabela completa é dada no Apêndice 3 


D3h E 26 36 Oh 263 30y 
Ar 1 1 1 1 1 1 
Az 1 1 —1 1 1 -1 
E 2 — 0 2 — 0 
Ar 1 1 1 — — — 
A2" 1 1 —1 — — 1 
F 2 — 0 —2 1 0 





A Fig. 5.16 A molécula do BH; tem simetria D3p. 


Agora consideramos a natureza dos três orbitais de grupo ligantes que são formados a partir de combinações 
lineares dos três orbitais 1s do H. Por referência ao fragmento H; no BHs, calculamos quantos orbitais 1s do H são 
deixados inalterados por operação de simetria no grupo de pontos Ds (Fig. 5.16). O resultado é representado pela 
seguinte linha de caracteres: 


Essa mesma linha de caracteres pode ser obtida pelo somatório das linhas de caracteres para as representações 
A, e E" na tabela de caracteres de Dzn. Assim, os três OGL têm simetrias a' e e'; lembre-se de que o identificador e 
designa um conjunto de orbitais duplamente degenerados. Agora temos que determinar a função de onda para cada 
OGL. Sejam os três orbitais 1s do H no fragmento H; do BH; wi, y» e y3. O próximo passo é ver como y é 
afetado por cada operação de simetria do grupo de pontos Ds, (Fig. 5.16). Por exemplo, a operação C; transforma 
w, em wy, a operação C 5 transforma y, em y3, e as três operações C, respectivamente, deixam w, inalterado, 
transformam wy em yn, e transformam w em y3. A linha de caracteres a seguir fornece o resultado completo: 


-= 


E E Cc? Cd) GO CUM) q S, 


W Yh w3 wi Pa Pa w Wa 


s? aD aD o) 


Pa Yi W Wa 


A função de onda não normalizada (Eq. 5.14) para o orbital de grupo ligante é determinada multiplicando-se 
cada caractere na linha vista anteriormente pelo caractere correspondente para a representação 4;' na tabela de 
caracteres de D3}. Após simplificação (dividindo por 4) e normalização, a função de onda pode ser escrita na 
forma da Eq. 5.15, e pode ser descrita esquematicamente como um combinação em fase de orbitais 1s apresentada 
como o OGL(1) na Fig. 5.17. 
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>. Fig. 5.17 Um diagrama OM qualitativo para a formação do BH; usando a abordagem dos orbitais de grupo ligantes. Os 
três átomos de H no fragmento H; estão fora do alcance de ligação um com o outro, sendo suas posições análogas aquelas 
presentes na molécula do BHs. Os orbitais OGL(2) e OGL(3) formam um par degenerado (simetria e), embora, para fins 
de clareza, as linhas que marcam suas energias orbitais estejam separadas; de modo semelhante para os três orbitais 2p do boro. 
[Exercício: onde se localizam os planos nodais no OGL(2) e OGL(3)?] Os diagramas à direita mostram representações dos três 
OM ocupados e o LUMO (gerados com Spartan "04, OWavefunction Inc. 2003). 


pia) = w +y +h + + + + ta + ts + 
t tp + ty —T Th 
= da, + dus + di, (5.14) 
wia | = = + UM + 4a] (5.15) 
yj 


Pode ser empregado um procedimento semelhante para deduzir que a Eq. 5.16 descreve a função de onda 
normalizada para um dos orbitais e' degenerados. De modo esquemático, isto é representado como o OGL(2) na 
Fig. 5.17; o orbital contém um plano nodal. 


| 13 r i L ki i 
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vO 


Cada orbital e' deve conter um plano nodal, e os planos nos dois orbitais são ortogonais um ao outro. Assim, 
podemos escrever a Eq. 5.17 para descrever o segundo orbital e'; o plano nodal passa pelo átomo H(1) e o orbital 
ls desse átomo não faz nenhuma contribuição para o OGL. Isso está representado como o OGL(3) na Fig. 5.17. 
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O diagrama OM para o BH; pode agora ser construído permitindo-se que os orbitais de mesma simetria interajam. 
O orbital 2p. no átomo de B tem simetria a" e não se pode encontrar qualquer combinação de simetria com um 
OGL do fragmento H5. Assim, o orbital 2p, é não ligante no BH5. A abordagem OM descreve a ligação no BH; 


em termos de três OM de simetrias a,' e e'. O orbital a;' possui caráter ligante o e está deslocalizado sobre todos os 
quatro átomos. Os orbitais e' também exibem caráter deslocalizado, e a ligação no BH; é descrita considerando-se 
uma combinação de todos os três OM ligantes. 


NHs 


A molécula de NH; tem simetria Czy (Fig. 5.18) e pode ser derivado um esquema de ligação considerando-se a 
interação entre os orbitais atômicos do átomo de N e os orbitais de gru po ligantes de um fragmento H, 
apropriado. Um conjunto apropriado de eixos tem o eixo z coincidente com o eixo C3 do NH; (veja o Exemplo 
resolvido 3.2); os eixos x e y são direcionados conforme mostra a Fig. 5.19. A Tabela 5.2 mostra parte da tabela de 
caracteres de €3,. Olhando-se como cada operação de simetria afeta cada orbital do átomo de N do NHs, as 
simetrias dos orbitais são identificadas da seguinte maneira: 


e cada um dos orbitais 2s e 2p, tem simetria a; 
e os orbitais 2p, e 2p, são degenerados e o conjunto de orbitais tem simetria e. 
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A Fig. 5.18 A molécula do NH; tem simetria Cy. 
Tabela 5.2 Parte da tabela de caracteres de C3,; a tabela completa é dada no Apêndice 3 


Gv E 2G 30V 

A 1 1 1 

A 1 1 -1 

E 2 -1 0 
Para determinar a natureza dos orbitais de grupo ligantes, consideramos quantos orbitais 1s do H são deixados 


inalterados por cada operação de simetria no grupo de pontos Czy (Fig. 5.18). O resultado é representado pela 
linha de caracteres: 


Segue que os três orbitais de grupo ligantes têm simetrias a, e e. Embora os símbolos de simetria dos OGL dos 
fragmentos H; no NH; e BH; difiram porque as moléculas pertencem a diferentes grupos de pontos, as funções de 
onda normalizadas para os OGL são as mesmas (Eqs. 5.15-5.17). As representações esquemáticas dos OGL são 
mostradas na Fig. 5.19. 


1. Dê uma explicação completa de como se deduzem as simetrias dos OGL do fragmento H; no NH3. 


2. Executando o mesmo procedimento que fizemos para o BHs, deduza as equações para as funções de onda normalizadas 
que descrevem os OGL mostrados esquematicamente na Fig. 5.19. 


O diagrama OM qualitativo apresentado na Fig. 5.19 é construído permitindo-se interações entre orbitais com as 
mesmas simetrias. Como os orbitais 2s e 2p- do nitrogênio têm simetria a, eles podem interagir com o OGL as. 
Isto leva a três OM a. Em termos de simetria, o OM a; de mais baixa energia também poderia conter o caráter 2p. 
do N, mas a separação de energia dos orbitais atômicos 2s e 2p é tal que o caráter 2s predomina. Isto é análogo ao 
caso para a H20 descrito anteriormente. Após construir o diagrama OM, os oito elétrons de valência são colocados 
nos OM em conformidade com o princípio de aufbau. Os caracteres de três dos orbitais ocupados são mostrados 
no lado direito da Fig. 5.19. O orbital (a;) de mais baixa energia tem caráter ligante N-H deslocalizado. O OM de 
mais alta energia ocupado (HOMO) tem algum caráter ligante N-H, mas retém um lóbulo de orbital apontando 
para fora; esse OM a, é essencialmente o par isolado do nitrogênio. 
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e: Fig. 5.19 Um diagrama OM qualitativo para a formação do NH; usando a abordagem dos orbitais de grupo ligantes. Para 
ue fins de clareza, as linhas que marcam as energias de orbitais degenerados estão separadas. Os diagramas do lado direito 

(gerados com Spartan "04 OWavefunction Inc. 2003) mostram representações de três dos OM ocupados; a orientação da 
molécula de NH; em cada diagrama é a mesma que na estrutura na parte inferior da figura. 





Faça uma lista das diferenças entre os diagramas OM para o BH; e NH; mostrados nas Figs. 5.17 e 5.19. Explique por que 
ocorrem essas diferenças. Em particular, explique por que o orbital 2p, no átomo central é não ligante no BHs;, mas pode 
interagir com os OGL do fragmento H; no NH3. 


CHa 


A molécula de CH, tem simetria Tg. A relação entre um tetraedro e um cubo (ilustrada na Fig. 5.6) é vista 
formalmente pelo fato de o grupo de pontos Tá pertencer a uma família de grupo de pontos cúbico. Tal família 
inclui os grupos de pontos Ta e Op. A Tabela 5.3 mostra parte da tabela de caracteres de Ty. Os eixos C3 no CH, 
coincidem com as ligações C-H, e os eixos Cz e S4 coincidem com os eixos x, y e z definidos na Fig. 5.6. Segundo 
a simetria Ty, os orbitais do átomo de C do CH; (Fig. 5.20a) são classificados como segue: 


e o orbital 2s tem simetria ay; 
e os orbitais 2p;, 2p, e 2p- são degenerados e o conjunto de orbitais tem simetria t. 


Tabela 5.3 Parte da tabela de caracteres de T4; a tabela completa é dada no Apêndice 3 


IF E 863 36 654 604 


Ah 1 1 1 1 1 


Az 1 1 1 -1 -1 
E 2 -1 2 0 0 
h 3 0 = 1 -1 
h 3 0 =] -1 1 


Para construir os OGL do fragmento H4 no CH4, começamos calculando o número de orbitais 1s do H deixados 
inalterados por cada operação de simetria do grupo de pontos Ty. O resultado é resumido na linha de caracteres: 


E (3 Q S4 Od 


4 1 0 0 2 


Resulta esta mesma linha de caracteres quando é feito o somatório das linhas de caracteres para as representações 
A, e T; na tabela de caracteres de Ty (Tabela 5.3). Portanto, os quatro orbitais de grupo ligantes têm simetrias a, e 
to; o símbolo t designa um conjunto triplamente degenerado de orbitais. As funções de onda normalizadas para 
esses OGL são dadas pelas Eqs. 5.18-5.21. 


We) = 3 (uh + bo + a + ty) (5.18) 
i a hy = l (wW — Us + ya — yy) (5.19) 
i ta a = L(a H + gha — y — yy] (5.20) 

= L (a — o — 1 + a) (5.21) 
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Fig. 5.20 A abordagem dos orbitais de grupo ligantes aplicada à ligação no CH4. (a) Os orbitais atômicos 2s, 2p,, 2p, e 2p- do 
carbono. (b) Os quatro orbitais atômicos 1s do hidrogênio combinam-se gerando quatro orbitais de grupo ligantes (OGL). 
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>. Fig. 5.21 Um diagrama OM qualitativo para a formação do CH, a partir da base de orbitais mostrada na Fig. 5.20. Os 
ue diagramas do lado direito (geradas com Spartan "04, OWavefunction Inc. 2003) ilustram os quatro OM ligantes. Os 

| orbitais são desenhados em uma representação “em malha” de forma que a estrutura fique visível. Cada um dos OM h 
contém um plano nodal. 


Esses quatro OGL são mostrados esquematicamente na Fig. 5.20b. Por comparação entre as Figs. 5.20a e 5.20b, as 
simetrias dos quatro orbitais de grupo ligantes podem ser combinadas facilmente com as dos orbitais atômicos 2s, 
2Px, 2p, e€ 2p- do átomo de C. Isso nos permite construir um diagrama OM qualitativo (Fig. 5.21) na qual as 
interações entre os orbitais atômicos do carbono e os orbitais de grupo ligantes do fragmento H4 levam a quatro 
OM com caráter ligante o e quatro OM antiligantes. As representações dos quatro OM ligantes são mostradas no 
lado direito da Fig. 5.21. 


Uma comparação dos modelos de ligação OM e LV 


Quando consideramos como a teoria da ligação de valência pode ser utilizada para descrever a ligação no BH}, no 
CH, e no NHs, usamos esquemas de hibridização adequados de forma que as ligações conhecidas como 
estruturalmente equivalentes ficassem equivalentes no esquema de ligação. Um orbital híbrido contribui para cada 
ligação X-H localizada (X = B, C ou N). Por outro lado, os resultados da teoria OM indicam que o caráter ligante 
é deslocalizado. Além disso, existem no BHs, NH; e no CH, dois tipos diferentes de OM ligante: um OM único 
envolvendo o orbital atômico 2s do átomo central, e um conjunto degenerado de dois (no BH; e NH3) ou três (no 
CH,) OM envolvendo os orbitais 2p do átomo central. A evidência para esses ordenamentos dos OM vem da 
espectroscopia de fotoelétrons (veja a Seção 4.12). Como os resultados da teoria OM podem responder pela 
equivalência experimentalmente observada das ligações X-H em uma dada molécula? 

Conforme já mencionamos, é essencial entender que, na teoria OM, a ligação em uma molécula é descrita pela 
combinação dos caracteres de todos os OM ocupados que têm caráter ligante. Tome como exemplo o CH4. O 
orbital a, (Fig. 5.21) é esfericamente simétrico e oferece igual caráter ligante em todas as quatro interações C-H. 
Os orbitais t devem ser considerados um conjunto e não orbitais individuais. Tomados juntos, esse conjunto de 
orbitais oferece uma imagem de quatro interações ligantes C-H equivalentes e, portanto, o quadro global é de 
equivalência de ligação C-H. 


5.6 Teoria do orbital molecular: as análises das ligações logo se tornam complicadas 


Nesta seção, consideramos a ligação no BF; usando a abordagem dos orbitais de grupo ligantes. Embora o BF; 
seja uma molécula bastante simples, a discussão a seguir demonstra a complexidade do tratamento quando a base 
de orbitais atômicos de cada átomo contém orbitais s e p. A molécula de BF; tem simetria Dzn. O eixo z é definido 


para coincidir com o eixo C} e a molécula de BF; localiza-se no plano xy (Fig. 5.22). Assim como no BH, aos 
orbitais atômicos do átomo de B no BF; são atribuídas as seguintes simetrias: 


e o orbital 2s tem uma simetria a"; 
e o orbital 2p, tem uma simetria a2"; 
e os orbitais 2p, e 2p, são degenerados e o conjunto de orbitais tem simetria e”. 
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Fig. 5.22 Representações esquemáticas dos orbitais de grupo ligantes (OGL) para um fragmento Ds, de Fs, cuja geometria é 
análoga à do BF; (a posição do átomo de B está marcada pelo ponto no diagrama esquerdo superior); o triângulo de F; localiza- 
se no plano xy. Os orbitais OGL(5), OGL(8) e OGL(9) contêm contribuições dos orbitais atômicos 2p., dirigidos 
perpendicularmente ao triângulo de F}. Os tamanhos relativos dos lóbulos de cada diagrama representam aproximadamente as 
contribuições relativas feitas pelos orbitais atômicos do flúor a cada orbital de grupo ligantes. 


Os orbitais de grupo ligantes envolvendo os orbitais 2s do F no BF; e que têm simetrias a;' e e' podem ser 
derivados da mesma maneira que para o fragmento H; no BHs. Eles são mostrados como OGL(1)-0OGL(3) na Fig. 
5.22. Os orbitais p nos átomos de F podem ser divididos em dois tipos: os que se localizam no plano da molécula 
(2px e 2p,) e os perpendiculares ao plano (2p-). Os orbitais de grupo ligantes podem ser formados de combinações 
de orbitais 2p., e de combinações dos orbitais 2p no plano. Em primeiro lugar, vamos considerar os orbitais 2p.. O 
procedimento para derivar as funções de onda que descrevem os OGL permitidos dentro do grupo de pontos Ds, é 
o mesmo que utilizamos antes, mas há uma importante diferença: quando consideramos como um orbital 2p, é 
alterado por uma operação de simetria, temos que procurar não apenas pelo orbital sendo transformado para outra 
posição, mas também por uma mudança da fase. Por exemplo, se um orbital p, é perpendicular a um plano op, a 
reflexão através do plano mudará sua fase, mas sua posição permanecerá a mesma. Isto é exemplificado quando 
calculamos quantos orbitais 2p, do F ficam inalterados por cada operação de simetria no grupo de pontos Dp. A 
linha de caracteres vista a seguir resume o resultado; um sinal negativo significa que o orbital está na mesma 
posição, mas sua fase mudou: 





Esta linha de caracteres também é produzida pela soma das linhas de caracteres para as representações 4," e E" 
na tabela de caracteres de Ds, (Tabela 5.1) e, portanto, os OGL são de simetrias a" e e". Considerando os efeitos 
de cada operação em um dos orbitais 2p, do F no fragmento Fs, podemos (como anteriormente) chegar a uma 
equação da função de onda não normalizada de cada OGL. Considere que os três orbitais 2p, do F sejam y1, y2 e 
w. Agora geramos a seguinte linha de caracteres, incluindo um sinal negativo sempre que a operação produz uma 
mudança de fase orbital: 
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A multiplicação de cada caractere dessa fileira pelo caractere correspondente na fileira para a representação 
A2" na tabela de caracteres de Dzn (Tabela 5.1) dá a forma não normalizada da função de onda para o OGL a," (Eq. 
5.22). A simplificação e a normalização fornecem a Eq. 5.23. Assim, o OGL a," pode ser descrito como uma 
combinação em fase de orbitais 2p, e é mostrado esquematicamente na Fig. 5.22 na forma do OGL(5). 


les ) = Y toda + dy + ta + a + my) 
TU Tr T+ rt 
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vtd) = — (up +t + un) (3.23) 
v3 


De modo semelhante, podem ser deduzidas as Eqs. 5.24 e 5.25 para os orbitais e"; estes orbitais estão 
representados na Fig. 5.22 como OGL(8) e OGL(9). 
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Pode ser utilizado o mesmo procedimento para derivar o fato de os orbitais 2p do F no plano se combinarem 
dando dois OGL com simetrias a;' e as!, respectivamente, e dois conjuntos de OGL e'. Estes são mostrados 
esquematicamente na Fig. 5.22 como OGL (4), (6), (7), (10), (11) e (12). 

Agora estamos em posição de construir um diagrama OM qualitativo para descrever a ligação no BF. As 
simetrias dos orbitais do B na simetria Ds, são dadas do lado esquerdo da Fig. 5.23, e as dos OGL são mostradas 
na Fig. 5.22. O problema é mais bem considerado em três etapas: 


e procure interações de orbitais que deem origem a OM o; 
e procure interações de orbitais que deem origem a orbitais 7; 
e procure qualquer orbital que tenha uma simetria que impede interações de orbitais entre fragmentos. 


A ligação o no BF; surge das interações que envolvem os orbitais a;' e e' do fragmento. A inspeção da Fig. 
5.22 revela que existem dois OGL do fragmento F; com simetria a;', e três conjuntos de orbitais e'. A extensão da 
mistura entre orbitais do fragmento de mesma simetria depende das suas energias relativas, e é impossível prever 
com qualquer grau de confiabilidade. No nível mais simples, podemos supor uma imagem da ligação o que imita a 
do BH; (Fig. 5.17). Essa figura envolve o OGL(1) na formação dos OM a;' e a;'* simbolizados na Fig. 5.23, mas 
deixa o OGL(4) como um orbital não ligante. Esse modelo pode ser refinado permitindo-se que parte do caráter do 
OGL(4) seja misturado nos OM a;' e a; '* com caráter ligante ou antiligante B—F. Para “equilibrar as contas”, parte 
do caráter do OGL(1) deve, então, terminar no orbital a;' não ligante. De modo semelhante, poderíamos permitir 
que contribuições vindas dos OM e' do fragmento contendo caráter 2p, e 2p, do F se misturassem nos OM e' e e'* 
com caráter ligante ou antiligante B—F. No mais simples dos quadros de ligação, esses OM contêm caráter 2s do F, 
e os OGL (6), (7), (11) e (12) tornam-se OM não ligantes no BF;. Avaliar a extensão da mistura de orbitais é 
difícil, se não impossível, em um nível qualitativo. A melhor tentativa é através de programas computacionais 
(muitos dos quais se encontram disponíveis para uso em PC) que rodam em uma variedade de níveis de 
sofisticação (veja a Seção 4.13). 

A simetria a" do orbital 2p. do B combina-se com a do OGL(5) e uma interação entre orbitais em fase dá 
origem a um OM que tem caráter ligante 7 deslocalizado sobre todas as três interações B-F. 

Os únicos orbitais no fragmento F, para os quais não há nenhuma combinação de simetria no átomo de B são 
aqueles com simetrias e" e as! (ou seja, OGL 8, 9 e 10). Esses orbitais aparecem no BF; na forma de OM não 
ligantes. 

A imagem global de ligação para o BF; está resumida na Fig. 5.23. Há quatro OM ligantes, quatro OM 
antiligantes e oito OM não ligantes. O átomo de B fornece três elétrons e cada átomo de F fornece sete elétrons, 


dando um total de 12 pares de elétrons ocupando os 12 OM ligantes e não ligantes apresentados na Fig. 5.23. 
Trata-se de uma imagem simples da ligação que não permite mistura de orbitais. No entanto, ela oferece uma 
descrição que inclui o caráter 7 parcial em cada ligação B-F, sendo, portanto, consistente com o tratamento LV 
que discutimos na Seção 5.3. 
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h, Fig. 5.23 Um diagrama OM qualitativo para a formação do BF; os orbitais de grupo ligantes (OGL) são mostrados na 
um Fig. 5.22. O retângulo cinza-claro na pilha dos OM no BF; representa um grupo de oito OM não ligantes. O diagrama é 
“uma supersimplificação da ligação no BFs, mas tem detalhes suficientes para representar as ligações B-F que possuem 
caráter 7 parcial. As representações de três dos OM ligantes B-F ocupados são mostrados no lado direito da figura (geradas com 
Spartan "04 OWavefunction Inc. 2003); a orientação da molécula de BF; em cada diagrama é a mesma na estrutura na parte 
inferior da figura. 





1. Com base nos argumentos de simetria, por que o orbital 2p, do boro permanece não ligante no BHs, mas está envolvido em 
uma interação ligante no BF;? 


2. Explique por que o OGL(4) da Fig. 5.22 pode ficar envolvido na ligação B-F no BF, mas é tratado como um OM não 
ligante na Fig. 5.23. 


3. Explique por que o orbital a;' do fragmento F; é não ligante no BFs. 


5.7 Teoria do orbital molecular: aprendendo a usar a teoria objetivamente 


O objetivo da presente seção não é estabelecer esquemas completos de ligação para moléculas usando a teoria dos 
OM, mas, em vez disso, é desenvolver uma maneira objetiva de utilizar o modelo OM para explicar aspectos 
particulares a respeito de uma molécula. Isto frequentemente envolve o desenho de um diagrama OM parcial para 
a molécula em questão. Em cada exemplo a seguir, o leitor deverá considerar as implicações desse tratamento 
parcial: pode ser perigoso porque os aspectos de ligação, a não ser aqueles sobre os quais se está concentrado, são 
ignorados. No entanto, com cuidado e prática, o uso de tratamentos OM parciais é extremamente valioso como um 
método para entender as propriedades estruturais e químicas em termos de ligação e nós vamos fazer uso dele 
posteriormente no livro. 


Ligação Tr no CO» 


Nesta Seção, vamos desenvolver uma descrição OM da ligação m no CO». Antes de iniciarmos, temos que 
considerar que orbitais de valência não podem ser usados após a ligação o. A molécula de CO; pertence ao grupo 
de pontos Don; O eixo z é definido para coincidir com o eixo C (estrutura 5.3). A ligação o em uma molécula XH, 
foi descrita na Fig. 5.13. Pode ser desenvolvida uma imagem semelhante para a ligação o no CO», com a diferença 
que os orbitais 1s do H em XH; são substituídos pelos orbitais 2s e 2p; do O no CO». Sua sobreposição com os 
orbitais 2s e 2p, do C leva à formação de seis OM com simetria og ou ou, quatro ocupados e dois desocupados. 


= Q Q aA O 
| | | aF Li 


(5.3) 


Após a formação de interações o C—O, os orbitais restantes são os orbitais 2p, e 2p, do C e do O. Agora usamos a 
abordagem dos orbitais de grupo ligantes para descrever a ligação m em termos das interações entre os orbitais 2p, 
e 2p, do C e os OGL (derivados dos orbitais 2p, e 2p, do O) de um fragmento O---O. Os OGL são mostrados na 
Fig. 5.24. Uma combinação em fase de orbitais 2p é não centrossimétrica e tem simetria 7u, enquanto uma 
combinação fora de fase é centrossimétrica e tem simetria mg. Somente os OGL mu têm a simetria correta para 
interagir com os orbitais 2p, e 2p, do C, deixando os OGL zg como OM não ligantes no CO». Após preencher os 
OM ligantes o de mais baixa energia, há oito elétrons restantes. Eles ocupam os OM qm e mg (Fig. 5.24). As 
representações de um OM nmu e um OM zrg são apresentadas na parte superior da Fig. 5.24; para cada conjunto 
degenerado de OM, o caráter do segundo OM mu é o mesmo que o primeiro, mas é ortogonal em relação a ele. 
Cada OM mu tem caráter de ligação 7 O-C-O deslocalizado, e o resultado líquido de ter ambos os orbitais 7 
ocupados é uma ordem de ligação 7 de 1 por interação C—O. 


Apresente uma descrição OM qualitativa para a ligação o no CO, e mostre que essa visão é consistente com o fato de permitir 
que oito elétrons ocupem os OM do tipo m mostrados na Fig. 5.24. 
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Fig. 5.24 Um diagrama parcial de OM que ilustra a formação de ligações 7 C—O deslocalizadas usando a abordagem dos 
orbitais de grupo ligantes. A molécula de CO, é definida como localizada em um eixo z. As representações dos OM Tg e mu são 
mostradas nos diagramas na parte superior da figura (geradas com Spartan "04, O Wavefunction, Inc. 2003). 


[INOs] 


No Exemplo resolvido 5.2, consideramos a ligação no [NO;] usando uma abordagem LV. São necessárias três 
estruturas de ressonância (das quais uma é a 5.4) para levar em conta a equivalência das ligações N-O, em que a 


ordem de ligação líquida por ligação N-O é 1,33. A teoria do orbital molecular nos permite representar o sistema 
x N-O em termos de interações deslocalizadas. 


o” O 


(5.4) 


O íon [NOs|] tem simetria Dzn e o eixo z é definido para coincidir com o eixo C3. Os orbitais de valência de 
cada átomo de N e O são orbitais 2s e 2p. A ligação m no [NOs| pode ser descrita em termos das interações do 
orbital 2p- do N com os OGL apropriados do fragmento Os. Na simetria Dzn, o orbital 2p. do N tem uma simetria 
a" (veja a Tabela 5.1). Os OGL que podem ser construídos a partir dos orbitais 2p. do O são mostrados na Fig. 
5.25 juntamente com suas simetrias; o método de derivação é idêntico aquele para os OGL correspondentes para o 
fragmento F, no BF; (Eqs. 5.23-5.25). O diagrama parcial de OM mostrado na Fig. 5.25 pode ser construído por 
coincidência de simetrias dos orbitais. Os OM resultantes têm caráter ligante 7 (a»"), não ligante (e") e antiligante 
x (a"*); os OM a," e a"* são ilustrados do lado direito da Fig. 5.25. Seis elétrons ocupam os OM a," e e". Esse 
número de elétrons pode ser deduzido considerando-se que, dos 24 elétrons de valência no [NOs]”, seis ocupam os 
OM ligantes o e 12 ocupam os OM centrados no oxigênio com caráter essencialmente não ligante, deixando seis 
elétrons para OM tipo 7 (veja o Problema 5.18 ao final do capítulo). 

Portanto, a teoria do orbital molecular dá uma imagem do [NOs| em que há um OM ocupado com caráter 7 
que se encontra deslocalizado sobre todos os quatro átomos dando uma ordem de ligação x N-O de 4. Isso está de 
acordo com a visão da teoria da ligação de valência, mas é mais fácil visualizar o esquema de ligações 
deslocalizadas do que a ressonância entre três formas contribuintes do tipo da estrutura 5.4. A ligação nas espécies 
isoeletrônicas [COs]” e [BO3]” (ambas Dzn) pode ser tratada de maneira semelhante. 


SFe 


O hexafluoreto de enxofre (5.5) oferece um exemplo de uma molécula denominada hipervalente, isto é, aquela 
onde o átomo central parece expandir seu octeto de elétrons de valência. No entanto, um esquema de ligação de 
valência das ligações no SFG envolvendo estruturas de ressonância, tais como em 5.6, mostra que o átomo de S 
obedece à regra do octeto. É necessário um conjunto de estruturas de ressonância para explicar a equivalência 
observada das seis ligações S—F. Outros exemplos de espécies “hipervalentes” dos elementos do bloco p são o PFs, 
POC, AsFs e o [SeCls]”. A ligação em cada composto pode ser descrita pela teoria LV através de um conjunto 
de estruturas de ressonância nas quais a regra do octeto é obedecida para cada átomo (veja as Seções 15.3 e 16.3). 





(5.5) (5.6) 


A molécula de SFs, 5.5, pertence ao grupo de pontos Op, que é um dos grupos de pontos cúbicos. A relação 
entre o octaedro e o cubo é mostrada na Fig. 5.26a; os eixos x, y e z do octaedro são definidos como paralelos às 
arestas do cubo. Em uma molécula octaédrica, tal como o SFs, isso significa que os eixos x, y e z coincidem com 
as ligações S-F. A Tabela 5.4 dá uma parte da tabela de caracteres de O, e as posições dos eixos de rotação são 
apresentados na Fig. 5.26b. A molécula de SF é centrossimétrica, estando o átomo de S em um centro de 
inversão. Usando a tabela de caracteres de Op, os orbitais de valência do átomo de S no SFę podem ser 
classificados como segue: 
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: Fig. 5.25 Um diagrama parcial qualitativo de OM para ilustrar a formação de um sistema m deslocalizado no [NOs]; é 
empregada uma abordagem de orbitais de grupo ligantes. As representações dos OM a," e a,"* são mostradas nos 
diagramas do lado direito da figura (geradas com Spartan "04 OWavefunction Inc. 2003). 





(a) (b) 


Fig. 5.26 (a) Um octaedro pode ser inscrito em um cubo; cada vértice do octaedro localiza-se no meio de uma face do cubo. (b) 
O diagrama mostra um de cada tipo de eixo de rotação de um octaedro. Um centro de inversão localiza-se no centro do octaedro. 
[Exercício: Explique onde se localizam os planos op € da; veja a Tabela 5.4.] 


Tabela 5.4 Parte da tabela de caracteres de Op; a tabela completa é dada no Apêndice 3 


Oh E 8G 66, 6C4 36 i 654 856 30h 604 
(=) 

Åi 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 

Ax 1 1 -1 -1 1 1 -1 1 1 -1 

Eg 2 -1 0 0 2 2 0 -1 2 0 

lig 3 0 -1 1 -1 3 1 0 -1 -1 

hg 3 0 1 -1 -1 3 -1 0 -1 1 


Aju 1 1 1 1 1 -1 -1 -1 -1 -1 





e o orbital 3s tem simetria arg; 
e os orbitais 3p., 3p, €e 3p- são degenerados e o conjunto de orbitais tem simetria tu. 


Os orbitais de grupo ligantes para o fragmento Fs no SFs podem ser construídos a partir dos orbitais 2s e 2p do 
F. Para uma imagem qualitativa da ligação, podemos supor que a separação s—p para o flúor seja relativamente 
grande (veja a Seção 2.3) e, como consequência, há uma insignificante mistura s—p. Portanto, podem ser formados 
conjuntos separados de OGL a partir dos orbitais 2s do F e a partir dos orbitais 2p do F. Além do mais, os orbitais 
2p pertencem a duas classes: os que apontam na direção do átomo de S (orbitais radiais, diagrama 5.7) e os que 
são tangenciais ao octaedro (diagrama 5.8). 





(5.7) (5.8) 


As ligações o S-F envolvem os orbitais 2p radiais e, dessa maneira, o diagrama OM parcial que construímos 
para o SFs concentra-se nesses orbitais do flúor. As funções de onda que descrevem os OGL para o fragmento F6 
no SFs são derivadas como segue. Primeiramente, calculamos quantos dos seis orbitais 2p radiais ficam 
inalterados sob cada operação de simetria Op. A seguinte linha de caracteres dá o resultado: 


E 8G 6 6C4 36 i 654 85% 36h 604 
(=G?) 


6 0 0 2 2 0 0 0 4 2 


Esta mesma linha de caracteres pode ser obtida pelo somatório dos caracteres para as representações Aig, Tu e E, 
na tabela de caracteres de Oy (Tabela 5.4). Portanto, os OGL têm simetrias aig, tiu € eg. 

Agora é útil apresentar o conceito de um conjunto local de eixos. Quando os OGL para um grupo Yn em uma 
molécula XY» envolvem outros orbitais que não orbitais s esfericamente simétricos, frequentemente é útil definir 
o conjunto de eixos em cada átomo Y de modo que o eixo z aponte na direção de X. O diagrama 5.9 ilustra este 
fato para o fragmento Fs. 


(5.9) 


Dessa forma, os seis orbitais 3p radiais que constituem a base para os OGL do fragmento Fs no SFs podem ser 
considerados como seis orbitais 3p.. Considere que eles sejam simbolizados como y—ys (numerados como em 
5.9). Pelo uso do mesmo método dos exemplos anteriores neste capítulo, podemos obter as funções de onda para 
os OGL ais, tiu € es (Eqs. 5.26-5.31). Esses OGL são representados esquematicamente na Fig. 5.27. 


Ma) = — (t + yh + ta + ya + Ws +) (5.26) 


vő 
W Piy) Ta La 16) [3.44] 
ya 
j 4 | f (E AQ 
UM tiu )a = (Wr — Wa) (5.28) 
Va 
B | a 
UM Eu ds = ya — Us | (5.29) 
Wa 
o] E l o i = a = m 
UN Erli — —= la] ia lula tg Wo + Lt] (5.30) 
| y 12 
j b l F 1 = 3 
l (Og jà = 3 | ua ba T Wa tita | 15.31) 


O diagrama OM parcial da Fig. 5.28 é construído pela coincidência das simetrias dos orbitais de valência do S e os 
OGL do fragmento F6. Ocorrem interações entre os orbitais aıg e entre os orbitais fiu, mas o conjunto es no 
fragmento F6 é não ligante no SFs. 
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Fig. 5.28 Diagrama OM parcial, qualitativo, para a formação do SF, usando a abordagem dos orbitais de grupo ligantes com 
uma base para o enxofre que é composto dos orbitais atômicos 3s e 3p. 


Existem 48 elétrons de valência no SFG. Eles ocupam os OM ass, tiu € e, mostrados na Fig. 5.28, além dos 18 
OM que possuem caráter principalmente do flúor. Portanto, o esquema OM qualitativo da ligação no SFs que 
desenvolvemos é consistente com seis ligações S-F equivalentes. Com base na Fig. 5.28, a ordem de ligação S—F 
é porque há quatro pares ligantes de elétrons para seis interações S-F. 


Interações de três centros e dois elétrons 


Já descrevemos diversos exemplos de esquemas de ligação que envolvem a deslocalização de elétrons. Em casos 
como o BF; e o SFs, isso leva a ordens de ligação fracionárias. Agora, consideramos duas espécies lineares XY» 
nas quais há apenas um OM ocupado com caráter ligante Y-X-—Y. Isso leva à formação de uma interação ligante 
de três centros e dois elétrons (3c-2e). 


Em uma interação ligante 3c-2e, dois elétrons ocupam um OM ligante que está deslocalizado sobre três centros atômicos. 
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Fig. 5.27 Orbitais de grupo ligantes para o fragmento Fe no SFs (Op). Estes orbitais apenas incluem contribuições dos orbitais 


2p radiais no flúor (veja o texto). 


Representação do OM ligante g, ilustrando Representação do OM o * 
o caráter ligante F-H-F | 





Energia 





“+. Fig. 5.29 Um diagrama OM qualitativo para a formação do [HF,] usando uma abordagem dos orbitais de grupo ligantes. 
“ - Às representações dos OM og e og* são mostradas na parte superior da figura (geradas com Spartan "04 OWavefunction 
Inc. 2003). 


O íon [HF (veja a Fig. 10.9) tem simetria Don € O eixo z coincide com o eixo Ca. A ligação no [HF] pode 
ser descrita em termos das interações do orbital 1s do H (de simetria op) com os OGL de um fragmento F---F. se 
supusermos uma separação s—p relativamente grande para o flúor, então, podem ser construídos conjuntos de OGL 
da seguinte maneira: 


e OGL formados por combinações dos orbitais 2s do F; 
e OGL formados por combinações dos orbitais 2p, do F; 
e OGL formados por combinações dos orbitais 2p, e 2p, do F. 


O método de obtenção das funções de onda que descrevem esses OGL é como o que vimos anteriormente, e os 
resultados são resumidos de modo esquemático no lado direito da Fig. 5.29. Embora o orbital Is do H seja da 
simetria correta para interagir com qualquer um dos OGL og de F---F, a combinação da energia entre o orbital 1s 
do H e a combinação 2s-—2s do F---F é pobre. Assim, o diagrama OM qualitativo da Fig. 5.29 mostra o orbital 1s 
do H interagindo apenas com o OGL og de maior energia, dando origem aos OM og e og*, cujas representações são 


mostradas nos diagramas no topo da Fig. 5.29. Todos os outros OM têm caráter não ligante. Dos nove OM, oito 
estão totalmente ocupados. Como há apenas um OM que tem caráter ligante H-F, a ligação do [HFF pode ser 
descrita em termos de uma interação de três centros e 2 elétrons. A ordem de ligação formal para cada “ligação” 
H-F é 1. 


Quantos planos nodais possui cada um dos OM og e og* mostrados na parte superior da Fig. 5.297 onde eles se localizam em 
relação aos núcleos de H e F? Com as suas respostas, comprove que o OM og contém caráter ligante F-H-F deslocalizado, e 
que o OM og* tem carater antiligante HF. 


O segundo exemplo de uma molécula triatômica linear com uma interacao ligante 3c-2e é o XeF; (Dan). A 
ligação é geralmente descrita em termos do diagrama OM parcial apresentado na Fig. 5.30. O orbital 5p do Xe (de 
simetria ou) interage com a combinação dos orbitais 2p do F que possui simetria ou, dando origem aos OM au e 
ou*. A combinação de orbitais 2p do F com simetria og torna-se um OM não ligante no XeF». São 22 os elétrons de 
valência no XeF, e todos os OM, exceto um (o OM ogs*), são ocupados. O diagrama OM parcial da Fig. 5.30 
mostra somente os OM derivados de orbitais p, no Xe e F. Só existe um OM que tem caráter ligante e, portanto, a 
ligação no XeF; pode ser descrita em termos de uma interação 3c-2e.7 
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d a Fig. 5.30 Um diagrama OM qualitativo para a formação do XeF, usando uma abordagem dos orbitais de grupo ligantes e 
ui ilustrando a interação ligante 3c-2e. 


As interações de três centros e dois elétrons não são restritas a moléculas triatômicas, conforme ilustramos na 
seção seguinte com uma análise da ligação do B,Hs. 


Um problema mais avançado: B>He 


Dois aspectos comuns dos hidretos de boro (veja as Seções 13.5 e 13.11) são que os átomos de B geralmente 
ficam ligados a mais de três átomos e que os átomos de H em ponte frequentemente estão presentes. Embora um 
modelo de ligação de valência tenha sido desenvolvido por Lipscomb para tratar de problemas de gerar esquemas 
de ligação localizada nos hidretos de boro, a ligação nesses compostos não é descrita facilmente em termos da 
teoria LV. A estrutura do B2H6 (de simetria Dn) é mostrada na Fig. 5.31. Os aspectos de particular interesse são 
que: 


e apesar de ter apenas um elétron de valência, cada átomo de H em ponte é ligado a dois átomos de B; 
e apesar de ter apenas três elétrons de valência, cada átomo de B é ligado a quatro átomos de H; 
e O as distâncias de ligação B-H não são todas as mesmas e sugerem dois tipos de interação ligante B-H. 


Frequentemente, o B>Hs é descrito como deficiente em elétrons; trata-se de um dímero do BH; e possui 12 elétrons 
de valência. A formação das pontes B-H-B pode ser vista como na estrutura 5.10. Enquanto cada interação B-H 
terminal é considerada uma ligação 2c-2e localizada, cada unidade de ponte é considerada uma interação ligante 
3c-2e. Espera-se que cada metade da interação 3c-2e seja mais fraca do que uma ligação 2c-2e terminal e isto é 
consistente com as distâncias de ligação observadas na Fig. 5.31. Esquemas de ligação para o B>Hs que supõem os 


centros de B hibridizados em sp? ou sp” são frequentemente adotados, mas essa abordagem não é inteiramente 
satisfatória. 
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Embora o tratamento pelo método dos orbitais moleculares dado a seguir seja uma supersimplificação, ele 
ainda oferece uma valiosa visão da distribuição da densidade eletrônica no B2H6. Usando a abordagem dos orbitais 
de grupo ligantes, podemos considerar as interações entre o par de átomos de H em ponte e o fragmento B2H4 
residual (Fig. 5.32a). 
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e: Fig. 5.31 A estrutura do B,Hs determinada por difração de elétrons. 


A molécula de B,Hs tem simetria D,»,, e a tabela de caracteres de Dap é dada na Tabela 5.5. Os eixos x, y e z são 
definidos na Fig. 5.32a. A molécula é centrossimétrica, com o centro de simetria localizado a meio caminho entre 
os dois átomos de B. Para descrever a ligação em termos das interações dos orbitais do B>H, e dos fragmentos H-- 
-H (Fig. 5.322), devemos determinar as simetrias dos OGL permitidos. Em primeiro lugar, consideramos o 
fragmento H---H e calculamos quantos orbitais 1s do H são deixados inalterados por cada operação de simetria no 
grupo de pontos Dən. O resultado é o seguinte: 

E Q(z) G(y) Q(x) i o(xy) o(xz) o(yz) 


2 0 0 2 0 2 2 0 


Tabela 5.5 Parte da tabela de caracteres de Dp; a tabela completa é dada no Apêndice 3 


Dan E Q(z) C(y) Q(x) i o(xy) o(xz) o(yz) 
Åg 1 1 1 1 1 1 1 1 
Big 1 1 -] =] 1 1 =] -1 
Bog 1 -1 1 -1 1 -1 1 -1 
Bsg 1 -1 -1 1 1 -1 -1 1 


Au 1 1 1 1 -1 -1 -1 — 


Bu 1 -1 1 -1 -1 1 -1 1 
Bau 1 -1 -1 1 -1 1 1 -1 
Esta linha de caracteres é produzida pela soma das fileiras de caracteres para as representações 4, e Bzu na 


tabela de caracteres de Dan. Portanto, os OGL para o fragmento H---H têm simetrias a, e bzu. Agora, sejam os dois 
orbitais 1s do H identificados como wy e y». As funções de onda para esses OGL são determinadas considerando- 


se como w é afetado por cada operação de simetria do grupo de pontos D. A linha de caracteres seguinte dá o 
resultado: 


E Q(z) G(y) Q(x) i o(xy) o(xz) o(yz) 


W W p W W W pi p 


A multiplicação de cada caráter na linha pelo caráter correspondente nas representações 4, ou B3u na tabela de 
caracteres de Dp dá as funções de onda não normalizadas para os OGL. As funções de onda normalizadas são 
representadas pelas Eqs. 5.32 e 5.33, e os OGL são apresentados esquematicamente na Fig. 5.32b. 
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Fig. 5.32 (a) A estrutura do B>Hs pode ser quebrada em fragmentos H,B---BH, e H---H. (b) Os orbitais de grupo ligantes 
(OGL) para o fragmento H---H. (c) Os seis OGL de energia mais baixa para a unidade Be,H,; é mostrado o plano nodal no 
orbital bzu. 
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Pode ser empregado o mesmo procedimento para determinar os OGL do fragmento B>H,. Como a base 
compreende quatro orbitais por átomo de B e um orbital por átomo de H, há 12 OGL no total. A Fig. 5.32c mostra 
representações dos seis OGL de energia mais baixa. Os orbitais de energia mais alta possuem caráter B-H ou B--- 
B antiligante. Dos OGL desenhados na Fig. 5.32c, três têm simetrias que se combinam com as dos OGL do 
fragmento H---H. Além da combinação de simetrias, devemos também procurar por uma boa combinação de 


energia. Dos dois OGL a, mostrados na Fig. 5.32c, o de energia inferior é composto de caráter 2s de Be 1s de H. 
Embora seja difícil avaliar com certeza em um nível qualitativo, é razoável supor que a energia desse OGL a, não 
combine bem com a do fragmento H---H. 

Agora temos as informações necessárias para construir um diagrama OM parcial qualitativo para o B2H6. O 
diagrama na Fig. 5.33 concentra-se nas interações de orbitais que levam à formação de interações B-H-B em 
ponte. 

A consideração do número de elétrons de valência disponível nos leva a deduzir que ambos os OM ligantes 
estarão ocupados. Uma conclusão importante do modelo OM é que o caráter de ponte boro-hidrogênio é 
deslocalizado sobre todos os quatro átomos da unidade em ponte no B>Hs. Como há dois desses OM ligantes que 
contêm quatro elétrons, esse resultado é consistente com o modelo de B-H-B 3c-2e que descrevemos 
anteriormente. 
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e: Fig. 5.33 Um diagrama OM parcial qualitativo mostrando a formação das interações B-H-B em ponte. O caráter ligante 
= B-HeB-H-B do OM a,, e o caráter ligante B-H-B do OM b3u são mostrados no lado direito dos diagramas; a orientação 
da molécula é a mesma que na estrutura na parte inferior da figura. 


TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


rj abordagem dos orbitais de grupo ligantes (OGL) 
0 base de orbitais 

[] combinação de energia de orbitais 

[rj combinação de simetrias de orbitais 

c hibridização de orbitais 

g hibridização sp, sp”, sp*, sp'd, sp'd e sp'd? 

E interação ligante 3c—2e 

[E] interação ligante deslocalizada 
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PROBLEMAS 


5.1 (a) Diga o que significa hibridização de orbitais atômicos. (b) por que a teoria LV às vezes utiliza orbital 
híbrido em vez de bases de orbitais atômicos? (c) Mostre que as Eqs. 5.1 e 5.2 correspondem a funções de 
onda normalizadas. 

52 A Fig. 5.4 mostra a formação de três orbitais híbridos sp? (veja as Eqs. 5.3-5.5). (a) Comprove que as 
direções dos três híbridos são conforme especificadas na figura. (b) Mostre que as Eqs. 5.3 e 5.5 
correspondem a funções de onda normalizadas. 

5.3 Utilize as informações dadas na Fig. 5.6b e as Eqs. 5.6 a 5.9 para reproduzir as direções dos quatro orbitais 
híbridos sp? apresentados na Fig. 5.6a. 

5.4 (a) Derive um conjunto de diagramas semelhantes aos das Figs. 5.2 e 5.4 para descrever a formação de 
orbitais hí bridos sp?d. (b) Qual é o caráter percentual de cada orbital híbrido sp°d em termos dos orbitais 
atômicos constituintes” 

5.5 Sugira um esquema de hibridização apropriado para o átomo central em cada uma das seguintes espécies: (a) 
SiF4; (b) [PdC14]^; (c) NF3; (d) F20; (e) [CoHs]*”; (f) [FeHs]””; (g) CS2; (h) BF. 

5.6 (a) As estruturas do cis e trans-N2F foram mostradas no Exemplo resolvido 3.1. Dê um esquema de 
hibridização apropriado para os átomos de N de cada isômero. (b) Qual esquema de hibridização é 
apropriado para os átomos de O no H20; (Fig. 2.1)? 

5.7 (a) O PF; tem simetria Ds,. Qual é sua estrutura? (b) Sugira um esquema de ligação apropriado para o PFs 
segundo a teoria LV, dando as estruturas de ressonância apropriadas. 

5.8 (a) Desenhe a estrutura do [CO3]”. (b) Se todas as distâncias de ligação C—O forem iguais, escreva um 
conjunto de estruturas de ressonância para descrever a ligação no [COs]”. (c) Descreva a ligação no [COs]” 
em termos de um esquema de hibridização e compare o resultado com o obtido na parte (b). 

5.9 (a) O CO; é linear ou angular? (b) Qual hibridização é apropriada para o átomo de C? (c) Faça um esboço de 
um esquema de ligação para o CO; utilizando o esquema de hibridização sugerido por você. (d) Que ordem 
de ligação C—O o seu esquema implica? (e) Desenhe uma estrutura de Lewis para o CO3. Essa estrutura é 
consistente com os resultados que você obteve nas partes (c) e (d)? 

5.10 O que significa orbital de grupo ligante? 

5.11 As abordagens LV e OM da ligação no XH: linear (X tem orbitais atômicos de valência 2s e 2p) dão 
esquemas em que a ligação X-H é localizada e deslocalizada, respectivamente. Explique como surge essa 
diferença. 

5.12 A Tabela 5.6 dá os resultados de um cálculo quântico de campo autoconsistente (sigla em inglês, SCF) de 
Fenske- Hall para a H20 usando uma base formada pelos orbitais atômicos de O e os OGL de um fragmento 
H---H. O conjunto de eixos é conforme definido na Fig. 5.15. (a) Use os dados para construir representações 
pictóricas dos OM da H,O e confirme se a Fig. 5.15 é consistente com os resultados do cálculo. (b) Como a 
teoria OM explica a presença de pares isolados na H20? 

5.13 Considere a Fig. 5.17 e a discussão que a acompanha. (a) Por que o orbital atômico 2p. do B se torna um 
OM não ligante no BH? (b) Trace representações esquemáticas de cada OM ligante e antiligante no BH3. 





5.14 Os diagramas do lado direito da Fig. 5.19 mostram três dos OM do NHs. Faça representações dos outros 
quatro OM. 

5.15 Use a abordagem do orbital de grupo ligante para descrever a ligação no [NH4]'. Represente 
esquematicamente cada um dos OM ligantes. 

5.16 A distância de ligação II no I (fase gasosa) é 267 pm, no íon [1;|" é 268 pm, e no [IF é 290 pm (para o sal 
[AsPh4]^). (a) Desenhe estruturas de Lewis para essas espécies. Essas representações explicam a variação da 
distância de ligação? (b) Utilize a teoria OM para descrever a ligação e deduza a ordem de ligação I-I em 
cada espécie. Os seus resultados são consistentes com os dados estruturais? 

5.17 (a) O BCI, tem simetria Dzn. Desenhe a estrutura do BCl, e dê valores para os ângulos de ligação. O NCI; 
tem simetria C3. É possível indicar os ângulos de ligação a partir dessas informações? (b) Derive os 
simbolos de simetria para os orbitais atômicos do B no BCl; e do N no NCIs. 

5.18 Utilizando as Figs. 5.22, 5.23 e 5.25 como ajuda, compare os esquemas OM da ligação do BF; e [NOS]. 
Que aproximações você fez em suas análises de ligação? 

5.19 Considerando as estruturas das moléculas vistas a seguir, comprove que as identificações dos grupos de 
pontos estão corretas: (a) BHs, Dan; (b) NH3, C3,; (c) B2H6, Dan. 

5.20 Na descrição da ligação do B>Hs, chegamos à conclusão de que os dois OM ligantes na Fig. 5.33 têm caráter 
de ligação B-H deslocalizada sobre os quatro átomos em ponte. (a) Que outro caráter esses OM possuem? 
(b) A sua resposta ao (a) altera a conclusão de que essa descrição de OM aproximada é consistente com a 
ideia da ligação de valência de haver duas ligações 3c-2e em ponte? 


Tabela 5.6 Resultados de um cálculo quântico de campo autoconsistente para a H,O usando uma base formada pelos orbitais 
atômicos do átomo de O e os orbitais de grupo ligantes de um fragmento H---H. O conjunto de eixos é definido na Fig. 5.15 


Orbital Caráter percentual dos OM com o sinal do autovetor dado entre parênteses 

atômico ou 

pia ui pı p Ys % e E 
025 71 (+) 0 (=) 0 0 22(-) 
0 2px 0 0 0 100(+) 0 0 

0 2p, 0 59(+) 0 0 41(-) 0 

0 2p: 0 0 85(-) 0 0 15(+) 
H---H OGL(1) 29(+) 0 8(+) 0 0 63(+) 
H---H OGL(2) 0 (=) 0 0 59(-) 0 


5.21 No [B2H-F (5.11), cada átomo de B é aproximadamente tetraédrico. (a) Quantos elétrons de valência se 
encontram no ânion? (b) Suponha que cada átomo de B tenha hibridização sp”. Após a localização das três 
ligações B-H terminais por B, que orbital centrado no B resta para ser usado na interação em ponte? (c) 
Seguindo a sua resposta à parte (b), construa um diagrama de orbitais aproximado mostrando a formação do 
[B,H,]" a partir de duas unidades de BH; e H~. O que essa abordagem diz a você a respeito da natureza da 
ponte B-H-B? 





(5.11) 





PROBLEMAS DE REVISÃO 


5.22 (a) Que esquema de hibridização seria apropriado para o átomo de Si no S1iH4? 
(b) A qual grupo de pontos o SiH4 pertence? 


5.23 


5.24 


525 


5.26 


I2 


Moléc 
[H30]* 
CH; 
CH>C> 
S0; 
CBra 
[Cl] 
HCN 


Br 


(c) Esquematize um diagrama OM qualitativo para a formação do SiH; a partir do Si e de um fragmento H4. 
Identifique todos os orbitais com os símbolos de simetria apropriados. 

O ciclobutadieno, C4H4, é instável, mas pode ser estabilizado em complexos tais como o (C,HL)Fe(CO).. 
Nesses complexos, o C4H, é plano e tem comprimentos de ligação C-C iguais: 





(a) Após a formação das ligações o C-H e o C-C no C4H,, que orbitais ficam disponíveis para ligação z? 

(b) Supondo a simetria Da, para o C4H4, derive as simetrias dos quatro OM 7. Derive equações para as 
funções de onda normalizadas que descrevem esses OM, e faça representações esquemáticas dos quatro 
orbitais. 

(a) Desenhe um conjunto de estruturas de ressonância para a molécula hipotética PHs, garantindo que o P 
obedeça à regra do octeto em cada estrutura. Suponha uma estrutura análoga à do PFs. 

(b) A qual grupo de pontos o PH; pertence? 

(c) Usando o PH; como um composto modelo, utilize a abordagem dos orbitais de grupo ligantes para 
descrever a ligação no PHs. Mostre claramente como você obtém as simetrias de ambos os orbitais atômicos 
do P, e os OGL do fragmento Hs. 

Que esquema de hibridização seria apropriado para o átomo de C no [COs]|?? Desenhe estruturas de 
ressonância para descrever a ligação no [CO3]”. A Fig. 5.34 mostra representações de três OM do [CO3]”. 
Os OM nos diagramas (a) e (b) da Fig. 5.34 estão ocupados; o OM no diagrama (c) está desocupado. 
Comente a respeito dos caracteres desses OM e atribua um símbolo de simetria a cada orbital. 

O complexo hidrido [FeHs]* tem simetria Op. A ligação no [FeHs]” pode ser descrita em termos das 
interações entre os orbitais atômicos do Fe e os OGL do fragmento Hs. 

(a) Derive os seis OGL do fragmento Hs, mostrando claramente como você determina suas simetrias.(b) A 
base para o átomo de Fe consiste nos orbitais 3d (veja a Fig. 1.12), 4s e 4p de valência. Determine as 
simetrias desses orbitais na simetria O. 

(c) Construa um diagrama OM para a formação do [FeHs]* a partir do Fe e do fragmento Hs, mostrando 
quais OM estão ocupados. Comente a respeito dos caracteres dos OM. Como esse esquema de ligação difere 
daquele descrito para o SFs na Fig. 5.28? 

(a) A tabela vista a seguir apresenta moléculas ou íons e grupos de pontos incorretamente emparelhados. 
Atribua o grupo de pontos correto a cada espécie. 


ula ou íon Grupo de pontos 

Dsn 
Dooh 
IF 

Gy 

Coy 
Da 
Dan 


Cx 





(a) (b) (e) 


Fig. 5.34 Figura para o Problema 5.25. 


(b) Uma molécula X>Hs pertence ao grupo de pontos D34. A molécula tem uma conformação eclipsada ou 
alternada?(c) A Fig. 5.35 mostra o OM ag de mais baixa energia do etano. Se a molécula, em vez de uma 
conformação alternada, tivesse uma conformação eclipsada, qual seria o símbolo de simetria do OM 
correspondente” 





Fig. 5.35 Uma representação do OM (ass) ligante ocupado de mais baixa energia no C2H6. 


5.28 


As estruturas vistas a seguir mostram uma molécula XY octaédrica (à esquerda) e prismática triangular (à 
direita). 





(a) A que grupos de pontos essas moléculas pertencem? 

(b) Os OM ligantes no XYs octaédrico têm simetrias aig, e, € tiu. Comprove que essas simetrias são 
consistentes com o grupo de pontos que você atribuiu. 

(c) Pode haver um conjunto triplamente degenerado de orbitais ligantes para a molécula triangular 
prismática de XY6? Explique sua resposta. 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


5.29 


5.30 





A produção industrial de NH; a partir de N e H, é realizada em grande escala utilizando-se catálise 
heterogênea, ou seja, a reação entre N) gasoso e H, gasoso é realizada sobre um catalisador sólido. (a) 
Construa um diagrama OM para o N e use o diagrama para explicar por que o N é uma espécie 
quimicamente inerte. (b) A que grupo de pontos o NH; pertence? (c) Usando a tabela de caracteres 
apropriada no Apêndice 3, construa um conjunto de orbitais de grupo ligantes para um fragmento H3 
triangular. Dê símbolos de simetria para os OGL. (d) Construa um diagrama OM para o NH; mostrando as 
interações entre os orbitais atômicos do N e os OGL do fragmento Hs. Utilize o diagrama OM para 
determinar a ordem da ligação N—H e para confirmar que o NH; é diamagnético. 

O composto H;N-BH; é um aduto de NH; e BH5. Ele está atualmente sendo investigado com um possível 
material de estocagem de hidrogênio. (a) Qual é a capacidade de estocagem de hidrogênio (porcentagem 
ponderal) do H;N-BH;? (b) Usando o modelo RPECV desenhe as estruturas do BHs, NH; e H;N-BHs. (c) A 
Fig. 5.36 mostra como as energias dos orbitais de uma molécula XY3 Ds, se alteram quando a geometria da 
molécula muda. Este tipo de diagrama é denominado diagrama de Walsh. Por que os identificadores de 
simetria dos orbitais são diferentes dos dois lados do diagrama? (d) Quais dos orbitais na Fig. 5.36 
representam o HOMO e o LUMO do BH; e do NH;? (e) Esboce as representações dos OM que são 
referenciados na Fig. 5.36 pelos identificadores de simetria dos orbitais. (f) Sugira como o BH; e o NH; 
interagem para formar o H;N-BHs. Que tipo de ligação N-B está presente? 
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Fig. 5.36 Variações das energias dos orbitais mudando do XY; Ds, para o XY; C3, quando os átomos de Y se movem para fora 


do plano em um arranjo piramidal. 


t A escolha da coincidência entre o eixo z e os lóbulos axiais é conveniente e tende a ser convencional. 

t Na Fig. 5.11 as energias dos dois orbitais de grupo ligantes são próximas porque os núcleos de H estão afastados um do outro; 
compare esta situação com a da molécula de H; (Fig. 2.5). Da mesma forma, na Fig. 5.17, os OGL para o fragmento H; formam 
dois conjuntos (todos em fase e o par de orbitais degenerados), mas suas respectivas energias são próximas devido à grande 
separação H---H. 

t Na literatura química, a ligação no XeF, é, às vezes, referida como uma interação 3c-4e. Como dois dos elétrons ocupam um 
OM não ligante, consideramos que uma interação 3c-2e seja mais significativa. 

t Para uma discussão detalhada do modelo LV (chamado de regras styx), veja: W.N. Lipscomb (1963) Boron Hydrides, 
Benjamin, New York. Um resumo das regras styx e outra discussão do uso da teoria OM para hidretos de boro são dadas em: 
C.E. Housecroft (1994) Boranes and Metallaboranes: Structure, Bonding and Reactivity, 2.nd., Ellis Horwood, Hemel 
Hempstead. 
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6.1 Introdução 


No estado sólido, os compostos tanto metálicos quanto iônicos possuem arranjos ordenados de átomos ou íons e 
formam materiais cristalinos com estruturas em rede. Os estudos de suas estruturas podem ser convenientemente 
considerados como tópicos relacionados, pois ambos os compostos são considerados como agrupamentos de 
átomos ou íons esféricos. No entanto, as diferenças de ligação resultam em propriedades bastante distintas para 
sólidos metálicos e 1ônicos. Nos metais, a ligação é essencialmente covalente. Os elétrons ligantes estão 
deslocalizados em todo o cristal, dando origem à elevada condutividade elétrica que é característica dos metais. A 
ligação iônica no estado sólido vem das interações eletrostáticas entre espécies com carga (íons), como, por 


exemplo, o Na” e o CF no cloreto de sódio. Os sólidos iônicos são isolantes. 
Um ânion é um íon de carga negativa e um cátion é um íon de carga positiva. 


Embora os sólidos metálicos e iônicos tenham estruturas tridimensionais, isso não significa que estruturas 
tridimensionais sejam necessariamente metálicas ou 1ônicas. O diamante, por exemplo, é um não metal (veja as 
Seções 6.11 e 6.12). Nas Seções 2.2 e 2.5, consideramos a inclusão de contribuições iônicas em esquemas de 
ligação “covalente”. Mais tarde, neste capítulo, vamos discutir como a inclusão de algum caráter covalente em um 
modelo predominantemente iônico se aproxima da realidade para alguns compostos chamados de “iônicos”. 


6.2 Agrupamento de esferas 


Muitos leitores estão familiarizados com descrições de redes metálicas baseadas no agrupamento de átomos 
esféricos, e, nesta seção, apresentamos um resumo de tipos comuns de agrupamento. 


Agrupamento compacto cúbico e hexagonal 


Vamos colocar uma série de esferas de mesmo tamanho em uma caixa retangular, com a restrição de que tem que 
existir um arranjo regular das esferas. A Fig. 6.1 mostra a maneira mais eficiente de cobrir o fundo da caixa. Esse 
arranjo é o agrupamento compacto, e as esferas que não estão nas arestas do conjunto estão em contato com outras 
seis esferas dentro da camada. É produzida uma distribuição de hexágonos no conjunto. A Fig. 6.2a mostra parte 
do mesmo arranjo de agrupamento compacto de esferas; os vazios ficam entre as esferas e podemos construir uma 
segunda camada de esferas sobre a primeira colocando esferas nesses vazios. No entanto, se dispusermos as 
esferas na segunda camada de modo que o agrupamento compacto seja novamente feito, é possível ocupar apenas 
um vazio sim e outro, não. Isto é mostrado de modo contínuo da Fig. 6.2a para a 6.2b. 


Agora considere os vazios que são visíveis na camada B, na Fig. 6.2b. São dois tipos distintos de vazios. Dos 
quatro vazios entre as esferas cinza na camada B, um fica sobre uma esfera vermelha da camada A, e três ficam 
sobre os vazios da camada A. A consequência disso é que, quando é construída uma terceira camada de esferas, 
são possíveis dois diferentes arranjos de agrupamento compacto conforme mostrado nas Figs. 6.2c e 6.2d. Os 
arranjos apresentados podem, é claro, ser estendidos lateralmente, e as sequências de camadas podem ser repetidas 
de modo que a quarta camada de esferas seja equivalente à primeira, e assim por diante. Os dois arranjos de 
agrupamento compacto são distinguidos em que um deles contém duas camadas repetitivas, ABABAB..., 
enquanto o segundo contém três camadas repetitivas, ABCABC... (Figs. 6.2d e 6.2c, respectivamente). 





Fig. 6.1 Parte de uma das camadas de um arranjo de agrupamento compacto de esferas de igual tamanho. Ela contém motivos 
hexagonais. 
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Fig. 6.2 (a) Uma camada (camada A) de esferas em agrupamento compacto contém vazios que apresentam um padrão regular. 
(b) Pode ser formada uma segunda camada (camada B) de esferas em agrupamento compacto pela ocupação de vazios alternados 
na camada A. Na camada B, há dois tipos de vazio; um fica sobre uma esfera da camada A, e três ficam sobre os vazios da 
camada A. Empilhando-se esferas sobre esses diferentes tipos de vazio, podem ser produzidas duas terceiras camadas diferentes 
de esferas. As esferas azuis do diagrama (c) formam uma nova camada C; isso dá uma sequência ABC de camadas. O diagrama 
(d) mostra que a segunda forma da terceira camada possível repete a camada A; isso dá uma sequência ABA. 


0 agrupamento compacto de esferas resulta no uso mais eficiente do espaço disponível; 74% do espaço são ocupados pelas esferas. 


Os arranjos de agrupamento ABABAB... e ABCABC... são chamados de agrupamento compacto hexagonal 
(ach) e agrupamento compacto cubico (acc), respectivamente. Em cada estrutura, qualquer esfera dada é cercada 
por (e toca) outras 12 esferas e diz-se terem 12 vizinhos mais próximos, terem um número de coordenação12, ou 


de serem dodecacoordenadas. A Fig. 6.3 apresenta representações dos arranjos ABABAB... e ABCABC... os 
quais ilustram como surge esse número de coordenação. Nesses diagramas, são utilizados o modelo “bola e 
vareta” para representação da rede de modo a permitir que se veja as conectividades. Esse tipo de representação é 
muito usado, mas não implica que as esferas não toquem umas nas outras. 


A célula unitária: agrupamento compacto hexagonal e cúbico 


O conceito de célula unitária é fundamental na química do estado sólido (veja a Seção 4.11). Ela é a menor 
unidade repetitiva da estrutura que contém todas as informações necessárias para construir de forma inequivoca 
uma rede infinita. As células unitárias da Fig. 6.4 caracterizam o agrupamento compacto cúbico (acc) e o 
agrupamento compacto hexagonal (ach). Enquanto esses respectivos descritores não são obviamente associados às 
sequências de agrupamento apresentadas nas Figs. 6.2 e 6.3, suas origens são claras nos diagramas de célula 
unitária. O agrupamento compacto cúbico também é chamado de cúbico de face centrada (cfc), e seu nome reflete 
claramente a natureza da célula unitária mostrada na Fig. 6.4a. A relação entre a sequência ABABAB... e a célula 
unitária ach é facilmente reconhecida; a última consiste em partes de três camadas ABA. No entanto, é mais dificil 
ver a sequência ABCABC ... dentro da célula unitária acc, pois as camadas em agrupamento compacto não são 
paralelas à base da célula unitária, mas, em vez disso, ficam ao longo da diagonal do cubo. 


Buracos intersticiais: agrupamento compacto hexagonal e cúbico 


As estruturas em agrupamento compacto contêm buracos (ou sítios) octaédricos e tetraedricos. A Fig. 6.5 mostra 
representações de duas camadas de esferas em agrupamento compacto através de dois modelos. A Fig. 6.5a é uma 
representação do modelo de “espaço preenchido”, enquanto na Fig. 6.5b, foram reduzidos os tamanhos das esferas 
de modo que as linhas de conectividade possam ser mostradas (modelo de “bola e vareta”). Isso ilustra que as 
esferas se localizam nos vértices ou dos tetraedros ou dos octaedros. Ao contrário, as esferas agrupam-se de tal 
modo que haja buracos octaédricos e tetraédricos entre elas. Há um buraco octaédrico por esfera, e há duas vezes 
tantos buracos tetraédricos quanto octaédricos em um arranjo de agrupamento compacto; os buracos octaédricos 
são maiores do que os buracos tetraédricos. Enquanto um buraco tetraédrico pode acomodar uma esfera de raio < 
0,23 vez o das esferas em agrupamento compacto, uma esfera de raio 0,41 vez o das esferas em agrupamento 
compacto encaixa-se em um buraco octaédrico. 








(a) (b) 


e: Fig. 6.3 Em ambos os arranjos de agrupamento compacto (a) ABA e (b) ABC, o número de coordenação de cada átomo é 
“ :12 





(a) (b) 


i : Fig. 6.4 Células unitárias de (a) uma rede de agrupamento compacto cúbico (cúbica de face centrada) e (b) uma rede de 
— agrupamento compacto hexagonal. 
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Fig. 6.5 Duas camadas de átomos em agrupamento compacto apresentadas (a) com as esferas se tocando, e (b) com os tamanhos 
das esferas reduzidos para que as linhas de conectividade fiquem visíveis. Em (b) são indicados os buracos tetraédricos e 
octaédricos. 


Agrupamento menos compacto: arranjo cúbico simples e arranjo cúbico de corpo centrado 


As esferas nem sempre são agrupadas tão eficientemente quanto nos arranjos de agrupamento compacto. Arranjos 
ordenados podem ser construídos nos quais o espaço ocupado pelas esferas é menor que 74% do que é encontrado 
para um arranjo em agrupamento compacto. 

Se as esferas são colocadas de modo a definir uma rede de estruturas cúbicas, a célula unitária é um cubo 
simples (Fig. 6.6a). Na rede estendida, cada esfera tem um número de coordenação de 6. O buraco dentro de cada 
unidade cúbica não é grande o suficiente para acomodar uma esfera de mesmo tamanho daquelas do arranjo, 
porém, se oito esferas na célula cúbica são levemente afastadas umas das outras, outra esfera pode se encaixar 
dentro do buraco. O resultado é o agrupamento cúbico de corpo centrado (ccc) (Fig. 6.6b). O número de 
coordenação de cada esfera em uma rede ccc é 8. 





(a) (b) 


o Fig. 6.6 Células unitárias de (a) uma rede cúbica simples e (b) uma rede cúbica de corpo centrado. 





Mostre que em uma rede cúbica simples, (a) existe uma esfera por célula unitária, e (b) aproximadamente 
52% do volume da célula unitária estão ocupados. 


(a) O diagrama do lado esquerdo, na figura vista a seguir, é uma representação, através do modelo de espaço 
preenchido, da célula unitária de uma rede cúbica simples, enquanto o diagrama do lado direito mostra uma 
representação através do modelo de bola e vareta. 





Na rede completa, as células unitárias são agrupadas lado a lado em três dimensões. Portanto, cada esfera é 
compartilhada entre oito células unitárias. 


Número de esferas por célula unitária = (8 x !/9) = 1 
(b) Seja o raio de cada esfera = r. Dos diagramas anteriores, segue que: 


Comprimento da aresta da célula unitária = 2r 
Volume da célula unitária = 87° 


A célula unitária contém uma esfera, e o volume de uma esfera = */5 m. Portanto 
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1. Mostre que uma célula unitária cúbica de face centrada contém quatro esferas completas. 
2. Se o raio de cada esfera em um arranjo cfc é r, mostre que o comprimento da aresta da célula unitária é v8 F. 


3. Usando as respostas das questões (1) e (2), mostre que a eficiência de agrupamento de um arranjo em agrupamento 
compacto cúbico é 74%. 


4. Mostre que em um arranjo ccc de esferas, uma célula unitária contém duas esferas completas. 


5. Comprove que a eficiência de agrupamento de um arranjo ccc é 68%. 


6.3 0 modelo de agrupamento de esferas aplicado as estruturas dos elementos 


Na Seção 6.2, consideramos algumas das maneiras pelas quais esferas rígidas podem se agrupar dando arranjos 
ordenados. Muito embora a ideia de átomos esféricos rígidos contradiga a teoria quântica moderna, o modelo de 
agrupamento de esferas é extremamente útil para ilustrar muitas estruturas no estado sólido. O modelo é aplicável 
aos elementos do grupo 18, porque eles são monoatômicos, aos metais e ao H, e F, porque estas moléculas 
diatômicas têm livre rotação no estado sólido e, desse modo, podem ser consideradas entidades esféricas. 


Elementos do grupo 18 no estado sólido 


Os elementos do grupo 18 são os “gases nobres” (veja o Capítulo 18, no Volume 2), e a Tabela 6.1 enumera os 
dados físicos selecionados para esses elementos. Cada elemento (com exceção do hélio, veja a nota de rodapé na 
Tabela 6.1) solidifica apenas em baixas temperaturas. As variações de entalpia que acompanham os processos de 


fusão são muito pequenas, consistentes com o fato de que apenas forças de van der Waals fracas atuam entre os 
átomos no estado sólido. No sólido cristalino, as estruturas acc são adotadas por cada sólido Ne, Ar, Kr e Xe. 


H2 e F2 no estado sólido 


A liquefação do H; gasoso ocorre a 20,4 Kt e a solidificação, a 14,0 K. No entanto, mesmo no estado sólido, as 
moléculas de H, têm energia suficiente para girar em torno de um ponto de rede fixo e, consequentemente, o 
espaço ocupado por cada molécula diatômica pode ser representado por uma esfera. No estado sólido, essas 
esferas adotam um arranjo ach. 

O diflhor solidifica-se a 53 K, e, ao resfriar a 45 K, ocorre uma mudança de fase dando uma estrutura de 
agrupamento compacto distorcido. Esta descrição é aplicável, porque, assim como o H5, cada molécula de F, gira 
livremente em torno de um ponto de rede fixo. (A segunda fase acima de 45 K tem uma estrutura mais 
complicada.) 


A aplicação do modelo de agrupamento de esferas à estrutura cristalina do H, e do F> é válida somente porque 
eles contêm moléculas que giram livremente. Outras moléculas diatômicas de elementos mais pesados, como os 
halogênios, não se comportam dessa maneira (veja a Seção 17.4, no Volume 2). 


Tabela 6.1 Dados físicos selecionados para os elementos do grupo 18 


Elemento Ponto de ArusH(p.fus.)/l) Ponto de AvapH(p.eb.)/kJ/mol”! Raio de van der Waals 
fusão/K mol”! ebulição/K (r)/pm 

Hélio + — 4,2 0,08 99 

Neônio 24,5 0,34 27 1,/1 160 

Argônio 84 1,12 87 6,43 191 

Criptônio 116 1,37 120 9,08 197 

Xenônio 161 1,81 165 12,62 214 

Radônio 202 — 211 18 — 


t O hélio não pode ser solidificado sob pressão atmosférica, a condição de pressão na qual são consideradas todas as outras 
mudanças de fase na tabela. 


Elementos metálicos no estado sólido 


Com exceção do Hg, todos os metais são sólidos a 298 K. A afirmativa “sólido à temperatura ambiente” é 
ambígua, pois os baixos pontos de fusão do Cs (301 K) e do Ga (303 K) significam que, em alguns climas 
quentes, esses metais são líquidos. A Tabela 6.2 mostra que a maioria dos metais cristaliza com redes acc, ach ou 
ccc. Entretanto, muitos metais são polimórficos e exibem mais de uma estrutura, dependendo das condições de 
temperatura e/ou pressão; voltaremos a esse ponto mais tarde. 


Com base no modelo de esferas rígidas, o agrupamento compacto representa o uso mais eficaz do espaço com 
uma eficiência de agrupamento comum de 74%. A estrutura ccc não é muito menos eficiente em termos de 
agrupamento, pois, muito embora haja apenas oito vizinhos mais próximos, cada um, a uma distância x (em 
comparação com doze nas redes de agrupamento compacto), há mais seis vizinhos a distâncias de 1,15x, levando a 
uma eficiência de agrupamento de 68%. 


Tabela 6.2 Estruturas (a 298 K), ponto de fusão (K) e valores das entalpias-padrão de atomização dos elementos metálicos. «$ 
= ach; 4 = acc (cfc); 18 -= ccc 
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Veja a Fig. 15.30 e texto associado. 


Entre os poucos metais que adotam outras estruturas diferentes da acc, ach ou cec estão os do grupo 12. As 
estruturas do Zn e do Cd são baseadas em redes ach, mas a distorção leva cada átomo a ter apenas seis vizinhos 
mais próximos (dentro da mesma camada de átomos) e seis outros a uma distância maior. O mercúrio adota uma 
rede cúbica simples distorcida, com a distorção levando a um número de coordenação de 6. O manganês se 
destaca entre os metais do bloco d por ter uma estrutura incomum. Os átomos são dispostos em uma rede cúbica 
complexa de modo que há quatro ambientes com números de coordenação de 12, 13 ou 16. Estruturas atípicas 
também são mostradas pela maioria dos metais do bloco p. O Ale o TI adotam redes acc e ach respectivamente, 
mas o Ga (na forma a) e o In adotam estruturas bem diferentes. Os átomos de Ga estão organizados de modo que 
existe apenas um vizinho mais próximo (a 249 pm), com os seis vizinhos mais próximos seguintes localizados a 
distâncias dentro da faixa de 270 e 279 pm, isto é, há uma tendência dos átomos se emparelharem. O índio forma 
uma rede acc distorcida, e os doze vizinhos próximos se separam em dois grupos, quatro a 325 pm e oito a 338 
pm.' No grupo 14, o Pb adota uma estrutura acc, mas, no Sn branco (o alótropo estável a 298 K), cada átomo 
possui um número de coordenação de apenas 6 (para o Sn cinza, veja a Seção 6.4). Os metais de números de 
coordenação menor que 8 estão entre aqueles que são os mais voláteis. 


6.4 Polimorfismo em metais 


Polimorfismo: mudanças de fase no estado sólido 


Geralmente, é conveniente considerar as estruturas dos metais em termos do tipo de estrutura observada a 298 K e 
pressão atmosférica,* mas esses dados não contam toda a estória. Quando submetidos a variações de temperatura 
e/ou pressão, a estrutura de um metal pode variar; cada forma do metal é um polimorfo particular (veja a Seção 
4.11). Por exemplo, o escândio sofre uma transição reversível de uma rede ach (Sc a) para uma rede cce (Sc B) a 
1610 K. Alguns metais sofrem mais de uma mudança: à pressão atmosférica, o Mn passa por transições da forma 
a para a forma PB a 983 K, da forma B para a forma y a 1352 K, e do Mn y para o Mn o a 1416 K. Embora o Mn q 
adote uma rede complexa (veja anteriormente), o polimorfo B tem uma estrutura algo mais simples que contém 
dois ambientes de Mn de dodecacoordenados, a forma y possui uma estrutura acc distorcida, e o polimorfo o adota 
uma rede ccc. As fases que se formam a temperaturas elevadas podem sofrer o tratamento térmico de tempera 


r 


atingindo temperaturas menores (isto é, resfriadas rapidamente com retenção da estrutura), permitindo que a 


estrutura seja determinada a temperaturas ambientes. Os dados termoquímicos mostram que geralmente existe 
uma diferença muito pequena da energia entre diferentes polimorfos de um elemento. 

Um exemplo interessante de polimorfismo é observado para o estanho. A 298 K e 1 bar de pressão, o Sn f 
(estanho branco) é o polimorfo termodinamicamente estável, mas, baixando-se a temperatura para 286 K, o 
resultado é uma transição lenta para o Sn a (estanho cinza). A transição B — a é acompanhada de uma variação do 
número de coordenação de 6 para 4, e o Sn a adota uma rede do tipo diamante (veja a Fig. 6.20). A massa 
específica do Sn diminui de 7,31 para 5,75 g cm” durante a transição B — a, enquanto é mais comum haver um 
aumento da massa específica quando se vai de um polimorfo de temperatura mais alta para um de temperatura 
mais baixa. 


Diagramas de fase 


Para compreender os efeitos que a variação da temperatura e pressão tem em um elemento, deve ser consultado 
um diagrama de fase. A Fig. 6.7 mostra o diagrama de fase para o Fe; cada curva do diagrama é uma curva de 
equilíbrio e cortar uma curva de equilíbrio (isto é, mudando a fase do metal) requer uma variação de temperatura 
e/ou pressão. Por exemplo, a 298 K e pressão de 1 bar, o Fe tem uma estrutura cce (Fe o). A elevação da 
temperatura para 1185 K (ainda a 1 bar) resulta em uma transição para o Fe y com uma estrutura cfc. Uma 
transição do Fe a para o y também ocorre pelo aumento da pressão no Fe mantido a, por exemplo, 800 K. 
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Fig. 6.7 Um diagrama de fase de pressão-temperatura para o ferro. 





1. Use a Fig. 6.7 para descrever o que acontece com a estrutura do ferro se a pressão é elevada de 1 bar enquanto se mantém a 
temperatura a 900 K. 


2. Em geral, a estrutura ccc é a forma em alta temperatura de um metal que tem agrupamento compacto em uma temperatura 
mais baixa. O que acontece com a massa específica do metal durante essa mudança de fase? 


3. Dê dois exemplos de metais que têm uma estrutura ccc a 298 K. 
[Resp.: veja a Tabela 


6.5 Raios metálicos 


O raio metálico, rmeta, é definido como metade da distância entre os átomos vizinhos mais próximos em uma rede 
metálica no estado sólido. No entanto, os dados estruturais para polimorfos diferentes do mesmo metal indicam 
que Ymetal Varia com o número de coordenação. Por exemplo, a razão entre as distâncias interatômicas (e, portanto, 
de Ymetal) em um polimorfo ccc e aquelas nas formas de agrupamento compacto do mesmo metal é 0,97:1,00, 
correspondendo a uma variação do número de coordenação de 8 para 12. Se o número de coordenação cai ainda 
mais, O meta, também diminui: 


Número de coordenação 12 8 6 4 


Raio relativo 1,00 0,97 0,96 0,88 


O raio metálico é metade da distância entre os átomos vizinhos mais próximos em uma rede metálica no estado sólido, e é dependente do número de coordenação. 


Os valores de rmetaı listados na Tabela 6.2 referem-se a centros metálicos dodecacoordenados. Uma vez que 
nem todos os metais realmente adotam estruturas com átomos coordenação 12, alguns valores de Fmeta foram 
estimados. É óbvio a necessidade de um conjunto consistente de dados se forem feitas comparações significativas 
dentro de uma sequência periódica dos elementos. Os valores de rmeta (Tabela 6.2) aumentam de cima para baixo 
ao longo de cada um dos grupos 1, 2, 13 e 14. Em cada uma das tríades dos elementos do bloco d, O Fmetal 
geralmente aumenta quando se vai do elemento da primeira linha para o elemento da segunda linha, porém existe 
pouca variação quando se vai do metal da segunda linha para o elemento da terceira linha. Esta última observação 
se deve à presença de um nível 4f preenchido, e à chamada contração do lantanoide (veja as Seções 22.3 e 27.3, 
no Volume 2). 





Utilize os valores de rmetai da Tabela 6.2 para deduzir um valor apropriado para o raio metálico (a) 
rk no K metálico a 298 K e 1 bar de pressão, e (b) rsn no Sn a. A resposta da parte (b) é 
consistente com a distância interatômica observada no Sn a de 280 pm? 


Os valores de rmeta na Tabela 6.2 referem-se a átomos de metais dodecacoordenados e os valores de K e Sn são 
235 e 158 pm, respectivamente. 

(a) A estrutura do K a 298 K e pressão de 1 bar é ccc, e o número de coordenação de cada átomo de K é 8. A 
partir dos raios relativos listados no texto: 


ralecas Hide | 
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O raio apropriado para um átomo de K em uma rede ccc é: 


E = NO fi -007 w 928 — 99R 
"octacoondenado = 0,97 A T E a = 0,9 FA do ; = 226 pm 


(b) No Sn q, cada átomo de Sn é de tetracoordenado. A partir dos raios relativos listados no texto: 


| 


0.88 


f dodecaconnderado 
atracoondenado 
O raio para um átomo de Sn no Sn a é estimado a partir de: 

"retracoondenado ~ 0,88 x (F dodecac vordenado! = 0,88 x 158 = 130 pin 


A distância interatômica é duas vezes o valor de 7 metal €, assim, o valor calculado da distância Sn-Sn de 278 pm 
está em bom acordo com o valor observado de 280 pm. 





Utilize os dados da Tabela 6.2 


1. Estime um valor para o raio metálico, rya, no Na metálico (298 K, 1 bar). 
[Resp.: 185 pm] 


2. A separação internuclear de dois átomos de Na no metal (298 K, 1 bar) é 372 pm. Estime um valor de r mera apropriado para 
o número de coordenação 12. 
[Resp.: 192 pm] 


6.6 Pontos de fusão e entalpias-padrão de atomização de metais 


Os pontos de fusão dos elementos metálicos são dados na Tabela 6.2 e as tendências periódicas são facilmente 
observadas. Os metais com os pontos de fusão mais baixos estão nos grupos 1, 12, 13 (com exceção do Al), 14 e 
15. De modo geral, esses metais são aqueles que não adotam estruturas de agrupamento compacto no estado 
sólido. Os pontos de fusão particularmente baixos dos metais alcalinos (e, correspondentemente, baixos valores 
das entalpias-padrão de fusão, que variam de 3,0 kJ mol"! para o Li até 2,1 kJ mol! para o Cs) frequentemente dão 


origem a interessantes observações práticas. Por exemplo, quando um pedaço de potássio é colocado em água, 
ocorre a reação exotérmica 6.1, fornecendo energia suficiente para fundir o metal que não reagiu; o potássio 
derretido continua a reagir intensamente (Fig. 6.8). 


2K + 2H,0 — 2KOH + H, (6.1) 


Os valores das entalpias-padrão de atomização, AHº(298 K), (ou sublimação) na Tabela 6.2 referem-se aos 
processos definidos na Eq. 6.2, e correspondem à destruição da rede metálica. O mercúrio é uma exceção, pois, a 
298 K, ele é um líquido. 


] 
=M, estado-padrão ) — Mig] (6.2) 
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Fig. 6.8 Potássio reagindo com água (Eq. 6.1). A reação exotérmica provoca a fusão do metal. 


Os metais com os valores mais baixos de A,Ħ?°(298 K) são novamen te aqueles com outras estruturas diferentes de 
agrupamento compacto. Como o A,Hº aparece em ciclos termoquimicos, tais como o ciclo de Born-Haber (veja a 
Seção 6.14), fica claro que A,Ħ é importante para explicar os padrões de reatividade desses metais. 

Em geral, parece haver uma correlação grosseira entre os valores de A,Hº(298 K) e o número de elétrons 
desemparelhados. Em qualquer período longo (K até Ga, Rb até Sn, e Cs até Bi, na Tabela 6.2), os valores 
máximos são alcançados no meio do bloco d (com a exceção do Mn, que tem uma estrutura atípica descrita na 
Seção 6.3). 


6.7 Ligas e compostos intermetálicos 


As propriedades físicas de muitos metais os tornam inapropriados para fins de fabricação e engenharia. Pela 
combinação de dois ou mais metais, ou metais com não metais, pode-se formar ligas com propriedades 
intensificadas, tais como resistência, maleabilidade, dutilidade, dureza ou resistência à corrosão. Por exemplo, o 
cobre forma ligas com o zinco (2-40% em massa) produzindo tipos diferentes de latão que são mais fortes do que 
o cobre, mas mantêm boas propriedades de fabricação. 


Uma liga é uma mistura íntima ou, em certos casos, um composto de dois ou mais metais, ou metais e não metais; a liga altera as propriedades físicas e a resistência à corrosão, calor, 
etc. do material. 


As ligas são fabricadas pela combinação dos elementos, que compõem a liga, no estado fundido seguido de 
resfriamento. Se o fundido é resfriado rapidamente, a distribuição dos dois tipos de átomos metálicos na solução 
sólida será aleatória; o elemento em excesso é chamado de solvente e o componente menor é o soluto. O 
resfriamento lento pode resultar em uma distribuição mais ordenada dos átomos do soluto. Esse assunto, as ligas, 
não é simples e vamos introduzi-lo somente considerando as classes de ligas de substituição e intersticiais, e 
compostos intermetálicos. 


Ligas de substituição 


Em uma liga de substituição, os átomos do soluto ocupam sítios na rede do metal solvente (Fig. 6.9). Para manter 
a estrutura original do metal hospedeiro, os átomos de ambos os componentes deverão ser de tamanho semelhante. 
Os átomos do soluto também têm que tolerar o mesmo ambiente de coordenação dos átomos na rede hospedeira. 
Um exemplo de uma liga de substituição é a prata esterlina (empregada para cutelaria e joalheria em prata) que 
contém 92,5% de Ag e 7,5% de Cu; a Ag e o Cu elementares adotam, ambos, redes acc e Fmetai( Ag) = Fmetal(Cu) 
(Tabela 6.2). 





e: Fig. 6.9 Em uma liga de substituição, alguns dos sítios atômicos na rede hospedeira (mostrada em cinza) são ocupados 
É | por átomos do soluto (mostrados em vermelho). 


Ligas intersticiais 


Uma rede em agrupamento compacto contém buracos intersticiais tetraédricos e octaédricos (veja a Fig. 6.5). 
Supondo um modelo de esferas rígidas para a rede atômica," pode-se calcular que um átomo de raio 0,41 vez o dos 
átomos no arranjo em agrupamento compacto pode ocupar um buraco octaédrico, enquanto átomos 
significativamente menores podem ser acomodados em buracos tetraédricos. 

Ilustramos as ligas intersticiais pela discussão dos aços-carbono em que os átomos de C ocupam uma pequena 
proporção dos buracos octaédricos em uma rede de Fe. O ferro a possui uma estrutura ccc a 298 K (pressão de 1 
bar), e ocorre uma transição para o Fe y (acc) a 1185 K; na faixa de 1674 a 1803 K, observa-se novamente o Fe a 
(Fig. 6.7). Os aços-carbono são extremamente importantes industrialmente (veja o Boxe 6.1), e há três tipos 
básicos designados por seu teor de carbono. O aço baixo carbono contém entre 0,03 e 0,25% de carbono e é 
empregado para chapas de aço, como, por exemplo, na indústria dos veículos a motor e na fabricação de 
contêineres de aço. O aço médio carbono contém 0,25-0,70% de C, e é adequado para aplicações como parafusos, 
roscas, peças de máquinas, bielas e grades. O mais forte dos aços-carbono, o aço alto carbono contém 0,8-1,5% 
de C e encontra aplicações em uma variedade de ferramentas de corte e perfuração. A corrosão dos aços-carbono é 
uma desvantagem do material, mas podem ser aplicados revestimentos para inibir essa ação. O aço galvanizado 
possui um revestimento de Zn; o Zn tem uma baixa resistência mecânica, mas uma alta resistência à corrosão e 
combinado com a alta resistência mecânica do aço, o aço galvanizado atende às demandas de muitas aplicações 
industriais. Se o revestimento de Zn for riscado revelando o Fe embaixo dele, é o Zn que se oxida em preferência 
ao Fe; o revestimento de Zn riscado comporta-se como um anodo de sacrifício (veja o Boxe 8.4). 


Um método alternativo de reforçar as propriedades do aço é ligá-lo a outro metal, M. Isso combina estruturas 
de ligas intersticial e de substituição, com o C ocupando buracos na rede do Fe, e M ocupando sítios da rede. O 
aço inoxidável é um exemplo de um aço-liga e é mais discutido no Boxe 6.2. Para alta resistência ao desgaste (por 
exemplo, em ferrovias e trilhos para bonde), o Mn é ligado com o aço. Outros aços-liga contêm Ti, V, Co ou W, e 
cada metal do soluto confere propriedades específicas ao produto acabado. Os aços específicos são descritos nas 
Seções 21.2 e 22.2. 


Compostos intermetálicos 


Quando fusões de algumas misturas de metais se solidificam, a liga formada pode possuir um tipo de estrutura 
definido que é diferente daquelas dos metais puros. Tais sistemas são classificados como compostos 
intermetálicos, como, por exemplo, latão B, CuZn. A 298 K, o Cu tem uma rede acc e o Zn tem uma estrutura 
relacionada com um arranjo ach, mas o latão adota uma estrutura ccc. As proporções relativas dos dois metais 
são cruciais para a liga ser descrita como um composto intermetálico. As ligas identificadas como “latão” podem 
ter composições variáveis, e a fase a é uma liga de substituição que possui a estrutura acc do Cu com o Zn 


funcionando como soluto. O latão B existe com a estequiometria de Cu:Zn em torno de 1:1, mas, aumentando-se a 


porcentagem de Zn, ocorre uma transição de fase para latão y (às vezes escrita na forma de CusZns, muito embora 
a composição não seja fixa), seguida de uma transição para o latão e que tem uma estequiometria aproximada de 
1:3.1 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 6.1 Produção e reciclagem de ferro e aço 





As principais matérias-primas para a produção comercial do Fe são a hematita (Fe,03), a magnetita (Fe:04) e a siderita (FeCO:) (veja também a Seção 21.2, no Volume 2). À extração de 
ferro é realizada em uma enorme escala para atender à demanda dos consumidores para ferro e aço. Em 2010, China e Japão foram os líderes mundiais da produção de aço bruto. 

Os processos de produção industrial de ferro e aço podem ser resumidos como segue. O minério de ferro é misturado com calcário (CaC0;) e coque em um alto-forno no qual as 
temperaturas variam de =750 a 2250 K. O carbono é convertido em CO na zona de temperatura mais alta, mas tanto o C quanto o CO podem reduzir o minério de ferro: 


2C + O, — 200 
FeO, + 3C — 2Fe + 3C0 
Fe, O, + 300 — 2Fe + 300; 


A função do calcário é remover impurezas e o produto dessas reações é a escória, que contém, por exemplo, silicato de cálcio. O Fe fundido do forno é recolhido e resfriado em moldes de 
sal na forma de ferro-gusa que contém 2-4% de C, além de pequenas quantidades de P, Si, S e Mn. Após a refusão e moldagem, o produto é o ferro fundido; este é quebradiço e sua 
natureza exata depende das quantidades relativas de elementos secundários. Um alto teor de Si resulta no C ficar na forma de grafita, e o ferro fundido assim formado é chamado de 
ferro fundido cinza. Por outro lado, o ferro fundido branco se forma quando o teor de Si é baixo e o carbono está presente dentro da fase ferro—carbono cementita, Fes€. 

O processo puddling é usado para converter ferro fundido em ferro forjado. Durante esse processo, o C, o S e outras impurezas são oxidadas, deixando o ferro forjado com < 0,2% de 
teor de C. Ao contrário do ferro fundido, o ferro forjado é rígido e maleável e é facilmente trabalhável; suas aplicações, em grades de ferro forjado e grades para janelas e portas, são de 
uso generalizado. 

O ferro pode ser convertido em aço pelos processos Bessemer, a arco elétrico Siemens ou a oxigênio básico. O processo Bessemer foi o primeiro a ser patenteado, mas os processos a 
arco elétrico (veja a seguir) e a oxigênio básico são empregados na moderna produção do aço. No processo a oxigênio básico, o 0, oxida o carbono no ferro-gusa, reduzindo seu teor aos 
níveis exigidos para o aço comercial (veja o texto principal). À produção de aço envolve a adição de ferrossilício (uma liga de ferro e silício, produzida pela redução de carbono em alta 
temperatura de uma mistura de SiOz e minério de ferro ou sucata de ferro). O ferrossilício serve para dois propósitos: ele desoxida o aço pela conversão de Si em Sil», e o Si é usado 
também como um elemento de liga (veja anteriormente). 


Impacto no meio ambiente: reciclagem do aço 


Na descrição anterior, nos concentramos na produção de aço em um alto-forno ou pelo processo a oxigênio básico utilizando minério de ferro, calcário e coque como as matérias-primas. 
Ao contrário, o forno a arco elétrico (veja a fotografia a seguir) baseia-se inteiramente na sucata de aço como sua “matéria-prima”. O forno primeiramente é carregado com sucata, que 
então é fundida por aquecimento elétrico até cerca de 1500 K por um arco que passa entre eletrodos de grafita e as paredes do forno. Após o refino, o aço reciclado pode ser utilizado 
conforme necessário. O aço pode ser reciclado muitas e muitas vezes e, à medida que a reciclagem se torna mais importante, o uso do forno a arco elétrico aumenta. Nos EUA, o Instituto 
de Reciclagem do Aço estimula a reciclagem de produtos de aço desde latas até aparelhos eletrodomésticos, automóveis e materiais de construção. Por exemplo, em 2008, 14,5 milhões 
de veículos foram reciclados, sendo responsáveis por aproximadamente 15 milhões de toneladas de sucata de aço. A porcentagem de latas de aço recicladas nos EUA cresceu de 15% em 
1988 para 65% em 2008, enquanto 90% dos aparelhos domésticos de aço foram reciclados em 2008. 





Um forno a arco elétrico recebendo uma carga de sucata metálica. 


O uso do forno a arco elétrico não apenas reduz a necessidade de minério de ferro bruto, calcário e coque. Ele também reduz as emissões de C0,, um dos “gases do efeito estufa” 
alvo do Protocolo de Kyoto de 1997, através do qual os países mais industrializados acordaram limitar sua produção de CO2, CH4, N20, SFs, hidrofluorocarbonos (HFC) e perfluorocarbonos 


(PFCs). O Protocolo de Kyoto de 1997, que vai até o final de 2012, tem como objetivo a redução das emissões desses gases, no período de 2008-2012, a níveis que são 5% menores que 
os de 1990; isso corresponde a uma redução de 29% em comparação com os níveis de emissões projetados para 2010, caso o protocolo não existisse. Regulamentos para sucederem o 
protocolo de Kyoto ainda não estão em prática (2011). 

Informação adicional: www.worldsteel.org 


APLICAÇÕES 


Boxe 6.2 Aço inoxidável: resistência a corrosão pela adição de cromo 





Os aços inoxidáveis (assim chamados porque eles não enferrujam) são exemplos de aços-liga, isto é, aqueles que contêm um metal do bloco d além do carbono. Os aços inoxidáveis têm 
um teor significativo do metal da liga e são de alto valor comercial por causa de sua alta resistência à corrosão. Todos esses aços contêm um mínimo de 10,5% (em massa) de cromo, o 
mínimo que torna o aço resistente à corrosão sob condições aquosas normais (isto é, na ausência de ácidos, álcalis ou poluentes, tais como íons cloreto). À resistência à corrosão vem da 
formação de uma camada fina de Cr20; (=13 nm de espessura) sobre a superfície do aço. À camada de óxido passiva (veja a Seção 10.4) do aço é autorreparadora, isto é, se uma parte do 
revestimento de óxido é riscada, mais oxidação do cromo no aço necessariamente repara a “ferida”. 

Existem quatro classes principais de aço inoxidável (austenítico, ferrítico, ferrítico-austenítico (dúplex) e martensítico), e, dentro delas, uma variedade de diferentes especificações. 
Os nomes ferrítico e austenítico vêm de suas estruturas: ferrita (Fe B) e austenita (Fe y), estruturas que hospedam os elementos da liga. À presença do Cr promove a formação da 
estrutura de ferrita, enquanto a estrutura de austenita se forma quando o Ni é introduzido. Enquanto os aços inoxidáveis ferríticos e martensíticos são magnéticos, o aço inoxidável 
austenítico é não magnético. Outros aditivos aos aços inoxidáveis são o molibdênio (que melhora a resistência à corrosão) e o nitrogênio (que aumenta a resistência e melhora a 
resistência à corrosão). 

Os aços inoxidáveis ferríticos geralmente contêm 17% de Cr e < 0,12% de C. Esses aços são empregados em aparelhos eletrodomésticos (por exemplo, máquinas de lavar roupa e de 
lavar louça) e equipamentos para veículos. O aumento do teor de carbono dos aços inoxidáveis ferríticos resulta na formação de aços inoxidáveis martensíticos (que geralmente contêm 
11-13% de Cr). Esses aços são fortes, duros e podem ser afiados, e são utilizados na produção de facas e outras lâminas. Os aços inoxidáveis austeníticos contêm > 7% de níquel (a 
qualidade mais comum contém 18% de Cr, 9% de Ni e < 0,08% de C) e são dúcteis, tornando-os adequados para emprego na manufatura de garfos e colheres. A dureza e a facilidade 
de soldagem dos aços inoxidáveis austeníticos levaram ao seu uso generalizado na indústria de manufatura. No lar, os aços inoxidáveis austeníticos são empregados em processadores 
de alimentos e pias de cozinha. Uma combinação de aços inoxidáveis ferríticos e austeníticos leva aos aços inoxidáveis dúplex (22% de Cr, 5% de Ni, 3% de Mo, 0,15% N, < 0,03% de C) 
com propriedades que os tornam adequados para uso em, por exemplo, tanques de água quente. Outras modificações das principais classes de aço inoxidável levam a qualidades 
adicionais para aplicações especializadas. A formação de ligas com Cu, Mo e Ni produz aços inoxidáveis que são resistentes a corrosão por ácidos orgânicos e ácido sulfúrico. Um alto 
conteúdo de Mo fornece resistência ao ácido fosfórico, enquanto o aumento do conteúdo de Cr da liga leva a um material resistente ao ácido nítrico. A corrosão normalmente observada 
é a formação de pites na superfície do aço, e a resistência de um determinado tipo de aço inoxidável é estimada empiricamente a partir de seu número equivalente de resistência à 
corrosão por pite (PREN), onde: 


PREN = %Cr + (3,3 x %Mo) + (16 x %N) 
Uma relação empírica alternativa é a medida de liga para resistência à corrosão (MARO), onde: 


MARC = %Cr + (3,3 x %Mo) + (20 x %N) — (0,5 x %Mn) + (20 x %C) — (0,25 x %Ni) 

Há uma correlação linear entre o valor de MARC e a temperatura crítica de pite, isto é, a menor temperatura na qual a corrosão por pite começa a ser observada sob condições 
especificadas. A equação para MARC leva em conta o fato de que a liga com Cr, Mo, N e C melhora a resistência à corrosão, enquanto a presença de Mn e Ni (adicionados para reforçar 
outras propriedades do material) tem efeito oposto. 

Os aços inoxidáveis aparecem em todas as facetas das nossas vidas, desde produtos de consumo (particularmente na cozinha, onde a limpeza e a resistência à corrosão são 
essenciais) aos tanques de armazenamento industrial, componentes de usinas químicas, peças para veículos, inclusive canos de descarga e conversores catalíticos (veja a Seção 26.7), e 
uma ampla variedade de componentes industriais resistentes à corrosão. Outra propriedade que torna os aços inoxidáveis comercialmente importantes é que eles podem ser polidos 
para acabamentos acetinados ou espelhados e isto é facilmente observado no leque de produtos de cutelaria em aço inoxidável à disposição do consumidor. Os projetos prediais 
também fazem amplo uso dos aços inoxidáveis, tanto na construção quanto nas partes decorativas externas. 





As paredes em aço inoxidável do auditório de concertos Walt Disney em Los Angeles. 


Leitura recomendada 


Página na Internet: www.worldsteel.org 
Informações correlatas: Boxe 21.1 Cromo: recursos e reciclagem. 


6.8 Ligação em metais e semicondutores 


Se considerarmos os vários tipos de estrutura adotados pelos metais e, então, tentarmos obter um modelo para 
ligação metal- metal localizada, encontraremos um problema: não há orbitais de camada de valência ou elétrons 
suficientes para cada átomo metálico formar ligações de 2 centros e 2 elétrons com todos os seus vizinhos. Por 
exemplo, um metal alcalino tem oito vizinhos próximos (Tabela 6.2), mas apenas um elétron de valência. Portanto, 
temos que usar um modelo de ligação com orbitais multicêntricos (veja as Seções 5.4-5.7). Além disso, o fato de 
os metais serem bons condutores elétricos significa que os orbitais multicêntricos têm que se espalhar sobre todo o 
cristal metálico de modo que possamos levar em conta a mobilidade dos elétrons. Têm sido descritas diversas 
teorias de ligação e a teoria de bandas é a mais geral. Antes de discutir a teoria de bandas, vamos rever 
condutividade e resistividade eletrica. 


Condutividade e resistividade elétrica 
Um condutor elétrico oferece uma baixa resistência (medida em ohms, 0) ao fluxo de uma corrente elétrica (medida em ampères, À). 


A resistividade elétrica de uma substância mede sua resistência a uma corrente elétrica (Eq. 6.3). Para um fio de 


seção transversal uniforme, a resistividade (p) é dada em unidades de ohm metro (Q m). 

resistividade (em £2 m) 

Resistência (em Q) * comprimento do fio (em m) 
ESI! Eau T T T Ss IE O A 
área de corte transversal do fio (em m) 


Po = | 
d (6.3) 





R= 


A Fig. 6.10 mostra a variação da resistividade de três metais com a temperatura. Em cada caso, p aumenta com a 
temperatura e a condutividade elétrica (que é o inverso da resistividade) diminui à medida que a temperatura 
aumenta. Essa propriedade distingue um metal de um semicondutor, que é um material no qual a condutividade 
elétrica aumenta à medida que a temperatura aumenta (Fig. 6.11). 


A condutividade elétrica de um metal diminui com a temperatura; a de um semicondutor aumenta com a temperatura. 
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Fig. 6.10 Um metal é caracterizado pelo fato de sua resistividade elétrica aumentar à medida que a temperatura aumenta, isto é, 
sua condutividade elétrica diminui à medida que a temperatura aumenta. 
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Fig. 6.11 Um semicondutor, tal como o germânio, é caracterizado pelo fato de sua resistividade elétrica diminuir à medida que a 
temperatura aumenta. Sua condutividade elétrica aumenta à medida que a temperatura aumenta. 


Teoria de bandas dos metais e isolantes 


O conceito fundamental da teoria de bandas é considerar as energias dos orbitais moleculares em um conjunto de 
átomos do metal. Um diagrama OM que descreve as ligações em um sólido metálico é caracterizado por ter 
grupos de OM (isto é, bandas) que são muito próximos em energia. Podemos ver facilmente como as bandas 
surgem pela construção de um diagrama OM aproximado para o metal lítio, Lin. 

O orbital de valência de um átomo de Li é o orbital atômico 2s, e a Fig. 6.12 apresenta diagramas OM 
esquemáticos para a formação de espécies que incorporam diferentes números de átomos de Li (veja a Seção 2.3). 
se dois átomos de Li se combinam, a sobreposição dos dois orbitais atômicos 2s leva à formação de dois OM. Se 
três átomos de Li se combinam, são formados três OM, e assim por diante. Para n átomos de Li, há n OM, mas, 
como os orbitais atômicos 2s possuem a mesma energia, as energias dos OM resultantes são muito próximas e, 
assim, recebem o nome de uma banda de orbitais. Agora, vamos aplicar o princípio do aufbau e considerar a 
ocupação dos OM na Fig. 6.12. Cada átomo de Li contribui com um elétron. No L1,, isso leva ao preenchimento 
do OM mais baixo, e, no Liz, o OM mais baixo é totalmente preenchido e o OM seguinte fica ocupado pela 
metade. No Lin, a banda tem que ser ocupada pela metade. Como a banda dos OM no Lin contém contribuições de 
todos os átomos de Li, o modelo oferece uma imagem deslocalizada das ligações no metal. Além disso, como as 
energias dos OM dentro da banda são muito próximas e nem todos os OM são preenchidos no estado fundamental, 
os elétrons podem se mover para os OM vazios dentro da banda sob a influência de um campo elétrico. Por causa 
da deslocalização, podemos explicar facilmente o movimento dos elétrons de um átomo de Li para outro, e 
entender por que isso resulta na condutividade elétrica. Esse modelo indica que a condutividade elétrica é uma 
propriedade característica de bandas de OM parcialmente preenchidas. Em teoria, nenhuma resistência deveria se 
opor ao fluxo de uma corrente se os núcleos estão dispostos nos pontos de uma rede perfeitamente ordenada, e se 
poderia esperar que o aumento da população térmica dos níveis de energia superiores dentro da banda a 
temperaturas mais elevadas levasse a um aumento da condutividade elétrica. No entanto, na prática, as vibrações 
térmicas dos núcleos produzem resistência elétrica e esse efeito é suficientemente intensificado em temperaturas 
mais altas, de modo que isso leva a uma diminuição da condutividade do metal à medida que a temperatura 
aumenta. 
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Fig. 6.12 A interação de dois orbitais atômicos 2s no Li, leva à formação de dois OM. Com três átomos de Li são formados três 
OM, e assim por diante. Para o Lin, há n orbitais moleculares, mas, como os orbitais atômicos 2s são todos da mesma energia, as 
energias dos OM são muito próximas e constituem uma banda de orbitais. 


Uma banda é um grupo de OM, e as diferenças de energia entre eles são tão pequenas que o sistema se comporta como se fosse possível uma variação contínua, não quantizada, de 
energia dentro da banda. 


O modelo que acabamos de descrever para o Li é supersimplificado; as bandas também são formadas pela 
sobreposição de orbitais atômicos de energia mais alta (não ocupados), e a banda 2p realmente se sobrepõe à 
banda 2s até certo ponto, pois a separação s—p no Li atômico é relativamente pequena. Isso também é verdade para 
o Be e, é claro, é de grande significância, pois a configuração eletrônica do Be no estado fundamental é [He]2s”. 
Se a separação de energia das bandas 2s e 2p no Be fosse grande, a banda 2s seria inteiramente ocupada e o Be 
seria um isolante. Na realidade, as bandas 2s e 2p se sobrepõem, e geram, com efeito, uma única banda 
parcialmente ocupada, dando, por conseguinte, ao Be seu caráter metálico. A Fig. 6.13a-c ilustra que: 


e uma banda totalmente ocupada separada da banda seguinte (vazia) por uma grande separação de energia (a 
lacuna da banda) faz com que o material seja um isolante; 
e uma banda parcialmente ocupada faz com que o material seja metálico; 


e um caráter metálico também é consistente com a sobreposição de uma banda ocupada e uma vazia. 


Uma lacuna de banda ocorre quando há uma significativa diferença de energia entre duas bandas. A magnitude de uma lacuna de banda é normalmente fornecida em elétron volts 
(eV); 1 eV = 96,485 kJ mol”. 
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Fig. 6.13 As energias relativas de bandas ocupadas e vazias em (a) um isolante, (b) um metal no qual a banda inferior está 
apenas parcialmente ocupada, (c) um metal no qual as bandas ocupada e vazia se sobrepõem, e (d) um semicondutor. 


O nível de Fermi 


O nível de energia do orbital mais alto ocupado em um metal no zero absoluto é chamado de nível de Fermi. A 
essa temperatura, a configuração eletrônica prevista pelo princípio de aufbau é adequada e, assim, no Li, por 
exemplo, o nível de Fermi fica exatamente no centro da banda preenchida pela metade. Para outros metais, o nível 
de Fermi localiza-se no centro da banda ou próximo dele. Em temperaturas acima de O K, os elétrons populam 
termicamente os OM logo acima do nível de Fermi, e alguns níveis de energia logo abaixo dele permanecem 
desocupados. No caso de um metal, as populações térmicas de diferentes estados de energia não podem ser 
descritas em termos de uma distribuição de Boltzmann, mas, em vez disso, são dadas pela distribuição de Fermi- 
Dirac.t 


Teoria de bandas dos semicondutores 


A Fig. 6.13d ilustra uma situação em que uma banda totalmente ocupada está separada de uma banda desocupada 
por uma pequena lacuna de banda. Essa propriedade caracteriza um semicondutor. Nesse caso, a condutividade 
elétrica depende de existir energia suficiente disponível para popular termicamente a banda superior, e segue que a 
condutividade aumenta à medida que a temperatura é aumentada. Na seção a seguir, veremos mais de perto os 
tipos e as propriedades dos semicondutores. 


6.9 Semicondutores 


Semicondutores intrínsecos 


Se um material se comporta como um semicondutor sem a adição de dopantes (veja a seguir), ele é um semicondutor intrínseco. 


Nas estruturas macromoleculares do diamante, silício, germânio e estanho a, cada átomo tem localização 
tetraédrica (veja a Fig. 6.20). Um átomo de cada elemento fornece quatro orbitais de valência e quatro elétrons de 
valência, e, no seio do elemento, isto leva à formação de uma banda completamente ocupada e uma banda 
desocupada localizada em uma energia maior. A lacuna de banda correspondente pode ser medida 
espectroscopicamente, por ser igual à energia necessária para promover um elétron através da lacuna de energia. 
Para o C, Si, Ge e Sn q, as lacunas de banda são 5,39, 1,10, 0,66 e 0,08 eV, respectivamente. A variação à medida 
que se desce pelo grupo 14 faz com que o C seja um isolante, enquanto, para o Sn a, a estrutura da banda se 
aproxima da de uma única banda parcialmente ocupada e esse alótropo do Sn tende a ser metálico. 

Individualmente, o Si, o Ge e o Sn a são classificados como um semicondutor intrínseco, com a extensão de 
ocupação da banda superior aumentando com a elevação da temperatura. Os elétrons presentes na banda de 
condução superior agem como carreadores de carga e fazem com que o semicondutor seja capaz de conduzir 
eletricidade. Além disso, a remoção de elétrons da banda de valência inferior cria buracos positivos para dentro 
dos quais os elétrons podem se mover, levando, mais uma vez, à capacidade de conduzir carga. 


Um carreador de carga em um semicondutor ou é um buraco positivo ou é um elétron capaz de conduzir eletricidade. 


Semicondutores extrínsecos (tipo n e tipo p) 


As propriedades de semicondução do S1 e do Ge podem ser reforçadas por dopagem desses elementos com átomos 
de um elemento do grupo 13 ou grupo 15. A dopagem envolve a introdução de apenas uma diminuta proporção de 
átomos dopantes, menos de 1 em 10º, e primeiramente têm que ser produzidos Si e Ge extremamente puros. A 
redução do S10, em um forno elétrico produz Si, e o processo Czochralski (veja o Boxe 6.3) é usado para remover 
do fundente monocristais de Si. Descreveremos como os dopantes são introduzidos nos semicondutores na Seção 
28.6, no Volume 2. 


Os semicondutores extrínsecos contêm dopantes; um dopante é uma impureza introduzida em um semicondutor em quantidades mínimas para reforçar sua condutividade elétrica. 


No S1 dopado com Ga, a substituição de um átomo de S1 (grupo 14) por um átomo de Ga (grupo 13) no seio do 
sólido produz um sítio deficiente em elétrons. Isso introduz um nível desocupado discreto na estrutura da banda 
(Figura 6.14a). A lacuna de banda que separa esse nível da banda inferior ocupada é pequena (= 0,10 eV) e é 
possível popular termicamente o nível receptor (ou aceitador). Os níveis receptores permanecem discretos se a 
concentração de átomos de Ga for baixa, e, nessas circunstâncias, os elétrons neles não contribuem diretamente 
para a condutância elétrica do semicondutor. No entanto, os buracos positivos deixados para trás na banda de 
valência agem como carreadores de carga. Pode-se pensar ou em termos de um elétron se movendo para dentro do 
buraco, daí deixando outro buraco para dentro do qual outro elétron pode se mover e assim por diante, ou em 
termos do movimento de buracos positivos (na direção oposta à migração de elétrons). Isso dá origem a um 
semicondutor do tipo p (p significa positivo). Outros dopantes do grupo 13 para o Si são o Be o Al. 
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Fig. 6.14 (a) Em um semicondutor tipo p (por exemplo, o Si dopado com Ga), a condutividade elétrica é devida a um nível 
receptor ser populado termicamente o que deixa vazios (buracos positivos) na banda inferior. (b) Em um semicondutor tipo n 
(por exemplo, o Si dopado com As), um nível doador está próximo da banda de condução em termos de energia. 


No Si dopado com As, a substituição de um átomo de Si (grupo 14) por um de As (grupo 15) introduz um sítio 
rico em elétrons. Os elétrons extras ocupam um nível discreto abaixo da banda de condução (Fig. 6.14b), e, por 
causa da pequena lacuna de banda (= 0,10 eV), os elétrons do nível doador podem popular termicamente a banda 


de condução onde são livres para se mover. A condução elétrica pode ser descrita em termos do movimento de 
elétrons de carga negativa e isso gera um semicondutor tipo n (n significa negativo). Os átomos de fósforo podem, 
de modo semelhante, ser utilizados como dopantes no silício. 

Os semicondutores tipo n e p são semicondutores extrinsecos, e suas propriedades precisas são controladas 
pela escolha e concentração do dopante. Os semicondutores são discutidos mais um pouco na Seção 28.6, no 
Volume 2. 


6.10 Tamanhos dos íons 


Antes de iniciar uma discussão das estruturas dos sólidos iônicos, devemos dizer algo a respeito dos tamanhos dos 
íons, e definir o termo raio iônico. O processo de ionização (por exemplo, a Eq. 6.4) resulta em uma contração das 
espécies devido a um aumento da carga nuclear efetiva. De modo semelhante, quando um átomo ganha um elétron 
(por exemplo, a Eq. 6.5), o desequilíbrio entre o número de prótons e elétrons faz com que o ânion seja maior do 
que o átomo original. 


Na(g) > Na” (gl + e” (6.4) 
Fig) re = F (g) (6.5) 
Raios iônicos 
Embora do ponto de vista da mecânica ondulatória o raio de um íon individual não tenha nenhuma significância 
física precisa, para efeitos da cristalografia descritiva, é conveniente ter uma compilação dos valores obtidos pela 
partição das distâncias interatômicas medidas nos compostos “iônicos”. Os valores do raio iônico (Fion) podem ser 


obtidos de dados de difração de raios X. No entanto, os dados experimentais dão apenas a distância internuclear e, 
geralmente, nós consideramos isso como o somatório dos raios 1ônicos do cátion e ânion (Eq. 6.6). 


APLICAÇÕES 


Boxe 6.3 A produção de silício puro para semicondutores 





Os semicondutores exigem o uso de silício de extrema pureza. O elemento nativo não ocorre de forma natural e a sílica (Si02) e os minerais de silicato são suas fontes principais. O silício 
pode ser extraído da sílica por redução com carbono em um forno elétrico, mas o produto é demasiadamente impuro para a indústria dos semicondutores. É utilizada uma série de 
métodos de purificação, mas, desses métodos, dois são importantes para a produção de monocristais de Si. 


Fusão por zona 


Iniciando com um bastão de Si policristalino, é fundida uma pequena zona (que fica perpendicular à direção do bastão). O ponto de foco da zona é movido gradativamente ao longo do 
comprimento do bastão. Mediante condições cuidadosamente controladas, o resfriamento, que tem lugar atrás da zona de fusão, produz monocristais enquanto as impurezas migram 
ao longo do bastão com o material fundido. Desde os primeiros experimentos na década de 1950 para desenvolver essa técnica, o método tem sido adaptado comercialmente e envolve 
muitos passos da fusão por zona ao longo do bastão de silício antes que sejam obtidos cristais adequados para uso em semicondutores. 


O processo Czochralski 


O processo Czochralski é o método mais utilizado para a produção de grandes monocristais de Si. O Si puro é inicialmente produzido por deposição química de vapor (veja a Seção 28.6, 
no Volume 2). Esse silício é geralmente chamado de polissilício, indicando que ele é cristalino e não amorfo. Pequenos pedaços de polissilício são adicionados a um cadinho de quartzo 
que é então aquecido sob vácuo logo acima do ponto de fusão do Si (1687 K). Uma vez que a fusão seja alcançada, uma semente de cristal de silício é adicionada e a seguir lentamente 
retirada enquanto é girada. Ao mesmo tempo, o cadinho é girado no sentido oposto e a temperatura do sistema é mantida em 1687 K. Essas condições resultam na formação de um 
monocristal cilíndrico de silício, que cresce abaixo da semente de cristal à medida que a semente é puxada para cima, para fora do fundido. As dimensões típicas do lingote de silício 
cristalino são de 20-30 cm de diâmetro e 1-2 m de comprimento. A rotação do cristal e a contrarrotação do cadinho ajudam também a produzir uma distribuição uniforme de quaisquer 
impurezas restantes. 

Ao contrário do crescimento de cristais pelo método de fusão por zona, os cristais produzidos pelo processo Czochralski contêm próximo de 10 átomos de O por cm” de Si. A 
impureza se origina da reação do Si com o cadinho de SiO; quente: 


Si + Si02 — 2510 


É utilizado um fluxo de argônio para remover a maioria do SiO gasoso. Desde que o conteúdo de oxigênio não exceda 10!º átomos por cm™, sua presença não é problemática. Na 
realidade, a resistência mecânica da extremidade do produto se beneficia da contaminação pelo oxigênio. O contaminante secundário é o carbono que se origina da oxidação do bloco 
de grafita que envolve o cadinho: 


SO +€> C0 + Si 


A maior parte do CO gasoso é levado para fora do sistema pelo fluxo de argônio. 


Wafers (bolachas) de silício são cortados a partir dos lingotes de silício individuais e, em seguida, gravados para produzir circuitos integrados. A resistividade elétrica típica de um 
wafer produzido pelo processo Czochralski é = 150 Q cm, enquanto a resistividade de um wafer produzido por fusão por zona pode alcançar valores tão altos quanto 20.000 O cm. 





Um lingote de cristal de silício crescido em uma sala limpa na indústria de semicondutores. 


Leitura recomendada 


J. Evers, P. Klúfers, R. Staudigl and P. Stallhofer (2003) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 42, p. 5684 — "Czochralski”s creative mistake: a milestone on the way to the gigabit era! 
K.A. Jackson and W. Schröter, eds (2000) Handbook of Semiconductor Technology, Wiley-VCH, Weinheim. 
Veja também: Seção 14.6 (híbridos de elementos do grupo 14) e Seção 28.6 (deposição química de vapor). 


Distância internuclear entre 
um cátion e o anton mais 
próximo em uma rede = Fogsoa É Fânion (6.6) 


A Eq. 6.6 supõe um modelo de esferas rígidas para os íons, com os íons de carga oposta tocando-se uns os outros 
na rede cristalina. O uso dessa aproximação significa que a atribuição de raios individuais é algo arbitrário. Entre 
as muitas abordagens do problema mencionamos três. 

Landé supôs que nas estruturas de estado sólido dos haletos de lítio, LiX, os ânions estivessem em contato uns 
com os outros (veja o Diagrama 6.1 e a Fig. 6.16a com a discussão que a acompanha). Landé tomou metade de 
cada distância ânion- ânion como o raio daquele ânion, e, em seguida, obteve rr; substituindo, na Eq. 6.6, os 
valores de rx e as distâncias internucleares de Li-X medidas. 





d=m try 


(6.1) 


Pauling considerou uma série de haletos de metais alcalinos, e cada membro dela continha íons isoeletrônicos 
(NaF, KCI, RbBr, CsI). Para particionar os raios iônicos, ele supôs que o raio de cada íon fosse inversamente 
proporcional à sua carga nuclear real menos uma quantidade decorrente de efeitos de blindagem. Esta última foi 
estimada usando as regras de Slater (veja o Boxe 1.5). 

Goldschmidt e, mais recentemente, Shannon e Prewitt, concentraram-se na análise de dados experimentais (em 
sua maioria fluoretos e óxidos) com o objetivo de obter um conjunto de raios 1ônicos que, quando combinados em 
pares (Eq. 6.6), reproduzissem as distâncias internucleares observadas. Tendo em vista a natureza aproximada do 
conceito do raio iônico, não se deve dar grande importância às pequenas diferenças nos valores citados contanto 
que seja mantida a autoconsistência em qualquer conjunto de dados. Além disso, espera-se que o tamanho iônico 
tenha uma certa dependência do número de coordenação, se considerarmos as diferentes interações eletrostáticas 
que um íon particular sofre em diferentes ambientes em um cristal iônico. O valor do Fion para um dado íon 
aumenta ligeiramente com um aumento do número de coordenação. Por exemplo, os valores do Fion para o Zn? 
são 60, 68 e 74 pm para números de coordenação 4, 5 e 6, respectivamente. 

Os valores de raios iônicos para alguns íons selecionados encontram-se listados no Apêndice 6. Às vezes, os 
raios iônicos são listados para espécies, tais como o Sif" e o Cl”, mas tais dados são altamente artificiais. Os 
somatórios das energias de ionização apropriadas do Si e do C1 (9950 e 39.500 kJ mol"!, respectivamente) tornam 
inconcebível que tais íons existam em espécies estáveis. Mesmo assim, um valor para o raio do “Cl” pode ser 
calculado pela subtração de ro da distância internuclear CIO no [CIO,]-. 

Devemos mencionar que, nos poucos casos em que se determinou com exatidão a variação da densidade 
eletrônica em um cristal (por exemplo, o NaCl), a densidade eletrônica minima de fato não ocorre a distâncias dos 
núcleos indicadas pelos raios iônicos de uso geral; por exemplo, no LIF e no NaCl, os mínimos são encontrados 
em 92 e 118 pm a partir do núcleo do cátion, enquanto os valores tabelados de rm; e rya são 76 e 102 pm, 
respectivamente. Tais dados tornam claro que discutir as estruturas de sólidos 1ônicos em termos da razão entre os 
rios 1Ônicos é, na melhor das hipóteses, apenas um indicador aproximado. Por essa razão, restringimos nossa 
discussão de regras de razão entre raios aquela apresentada no Boxe 6.4. 





1. Explique por que o NaF e o KCl contêm íons isoeletrônicos. 


2. Comente a respeito dos seguintes dados. Para o Na: rmeta = 191 pm; Fion = 102 pm; para o Al: rega = 143 pm; Fion = 54 pm; 
para o O: ro = 73 pm; Fion = 140 pm. 


Tendências periódicas de raios iônicos 


A Fig. 6.15 ilustra tendências de raios iônicos à medida que se desce por cada coluna dos grupos representativos e 
ao longo da primeira linha do bloco d. Em cada caso, o Fion corresponde ao de um íon hexacoordenado. O tamanho 
do cátion aumenta à medida que se desce ao longo dos grupos 1 e 2, assim como o tamanho do ânion à medida 
que se desce ao longo do grupo 17. A Fig. 6.15 também permite comparações dos tamanhos relativos de cátions e 
ânions em sais de haletos de metais alcalinos e de metais alcalinoterrosos (veja a Seção 6.11). 

O lado direito da Fig. 6.15 ilustra a pequena variação de tamanho para os íons M?* e M?* dos metais do bloco 
d. Conforme esperado, a queda da carga nuclear indo-se do Fe”! para o Fe”!, e do Mnº* para o Mn”, causa um 
aumento do Fion- 


6.11 Energia de Rede 


Nesta seção descrevemos alguns tipos comuns de estrutura adotados pelos compostos iônicos de fórmula geral 
MX, MX: ou M2X, bem como do mineral perovskita, CaTiOs. Tais estruturas geralmente são determinadas por 
métodos de difração de raios X (veja a Seção 4.11). Diferentes íons espalham raios X em extensões diferentes que 
dependem do número total de elétrons no íon e, consequentemente, diferentes tipos de íons geralmente podem ser 
distinguidos uns dos outros. O uso de métodos de difração de raios X tem suas limitações. Em primeiro lugar, a 
localização de átomos leves (por exemplo, o H) na presença de átomos muito mais pesados é dificil e, às vezes, 
impossível (veja a Seção 4.11). Em segundo lugar, a difração de raios X raramente pode identificar o estado de 
ionização da espécie presente; somente para algumas substâncias (por exemplo, o NaCl) a distribuição da 
densidade eletrônica foi determinada com exatidão suficiente para esse propósito. 





As estruturas de muitos cristais iônicos podem ser explicadas em primeira aproximação pela consideração dos tamanhos relativos e números relativos de íons presentes. Para os íons 
monoatômicos, os cátions geralmente são menores que os ânions (veja o Apêndice 6), embora exemplos como o KF e o CsF mostrem que isso nem sempre é verdade. À razão entre os 


F4 
raios — pode ser utilizada para fazer uma primeira previsão dos prováveis números de coordenação e geometria em torno do cátion usando um conjunto de regras simples: 
F 


Valor d E+ Previsão do número de coordenação do Previsão da geometria de coordenação do cátion 
2 cátion 

<0,15 2 Linear 

0,15—0,22 3 Plana triangular 

0,22—0,41 4 Tetraédrica 

0,41-0,73 6 Octaédrica 

>0,73 8 Cúbica 


Para uma dada estequiometria de um composto, as previsões acerca do tipo de coordenação do cátion necessariamente fazem previsões a respeito do tipo de coordenação do ânion. O 
uso da razão entre os raios encontra algum sucesso, mas as limitações são muitas. Podemos exemplificar isso olhando os haletos do grupo 1. Os raios iônicos são os seguintes: 


Cátion Lit Na* Kt Rb* (st 
r,/pm 76 102 138 149 170 
Ânion F- CI Br i 

r-/pm 133 181 196 220 


Para o LiF, a razão entre os raios é de 0,57 e, assim, é previsto uma coordenação octaédrica em torno do cátion Li”. Isso corresponde a uma estrutura do tipo NaCl (Fig. 6.16), em acordo 
com o que foi observado. De fato, cada um dos haletos do grupo 1 (exceto o CsCl, CsBr e Csl) a 298 K e 1 bar de pressão adota a estrutura do tipo NaCl; o Csl, o CsBr e o Csl adotam a 
estrutura do tipo CsCI (Fig. 6.17). As regras da razão entre raios preveem as estruturas corretas apenas em alguns casos. Elas preveem a coordenação tetraédrica para os cátions no LiBr e 
no Lil, a coordenação octaédrica no LiF, LiCI, NaCl, NaBr, Nal, KBr e KI, e a coordenação cúbica no NaF, KF, KCI, RbF, RbCI, RbBr, CsF, CsCI, CsBr e Csl. As regras da razão entre os raios dão 
apenas uma previsão para qualquer cristal iônico, e alguns compostos sofrem mudanças de fase sob a influência da temperatura e pressão; por exemplo, quando o CsCI é sublimado 
sobre uma superfície amorfa, ele cristaliza com a estrutura do NaCl e, em condições de alta pressão, o RbCI adota uma estrutura do tipo CsCl. 





Raio inico para número de coordenação 6/PM 
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Fig. 6.15 Tendências em raios iônicos, Fion, dos íons de metais dos grupos 1 e 2, dos ânions do grupo 177, e dos íons de metais da 
primeira linha do bloco d. 


Em toda a nossa discussão, referimo-nos a redes “iônicas”, sugerindo a presença de íons discretos. Muito 
embora seja empregado um modelo de íons esféricos para descrever as estruturas, veremos na Seção 6.13 que essa 
imagem é insatisfatória para alguns compostos nos quais são significativas as contribuições covalentes para as 
ligações. Por útil que seja o modelo de esferas rígidas na aquisição de uma compreensão básica dos tipos comuns 
de estruturas cristalinas, deve ficar entendido que ele contradiz a teoria quântica moderna. Conforme vimos no 
Capítulo 1, a função de onda de um elétron não cai repentinamente a zero com o aumento da distância do núcleo, 
e, em um cristal de agrupamento compacto ou qualquer outro cristal, existe uma densidade eletrônica finita em 
todos os lugares. Assim, todos os tratamentos do estado sólido baseados no modelo de esferas rígidas são 
aproximações. 

Cada tipo de estrutura é designado pelo nome de um dos compostos que cristalizam com aquela estrutura, e 
frases como “o CaO adota uma estrutura do NaC?” são encontradas geralmente na literatura química. 


O tipo de estrutura do cloreto de sódio (NaCl) 


Nos sais de fórmula MX, os números de coordenação de M e X têm que ser iguais. 


Sítio da face 
i sitio do vértice 
Fi sito da aresta Fi 





(a) (b) 


“+. Fig. 6.16 Duas representações da célula unitária do NaCl: (a) mostra uma representação de espaço preenchido, e (b) 

— mostra uma representação de “bola e vareta” que revela os ambientes de coordenação dos íons. Os íons CI são mostrados 

em verde e os íons Na”, em púrpura; como ambos os tipos de íon estão em ambientes equivalentes, uma célula unitária 

com íons Na” nos sítios dos vértices também é válida. Há quatro tipos de sítios na célula unitária: posições central (não 
identificada), face, aresta e vértice. 


O cloreto de sódio (ou halito, NaCl) ocorre naturalmente na forma de cristais cúbicos, que, quando puros, são 
incolores ou brancos. A Fig. 6.16 mostra duas representações da célula unitária (veja a Seção 6.2) do NaCl. A Fig. 
6.16a ilustra a maneira pela qual os íons ocupam o espaço disponível. Os íons CI maiores (rc; = 181 pm) definem 
um arranjo cfc com os íons Na” (rna = 102 pm) ocupando os buracos octaédricos. Essa descrição relaciona a 
estrutura da rede iônica com o modelo de agrupamento compacto de esferas. Tal descrição é frequentemente 
empregada, mas não é satisfatória para sais como o KF. Enquanto o KF adota uma rede de NaCl, os íons K“ e F- 
são quase do mesmo tamanho (rg = 138, rr = 133 pm) (veja o Boxe 6.4). Embora a Fig. 6.16a seja relativamente 
realística, ela esconde a maior parte dos detalhes estruturais da célula unitária e fica dificil reproduzir quando 
desenhando a célula unitária. A representação mais aberta apresentada na Fig. 6.16b tende a ser mais útil. 

A estrutura completa do NaCl é construída pela colocação das células unitárias próximo uma das outras de 
forma que os íons residentes nos sítios do vértice, aresta ou face (Fig. 6.16b) são compartilhados entre células 
unitárias adjacentes. Tendo isso em mente, a Fig. 6.16b mostra que cada íon Na” e CF é hexacoordenado na rede 
cristalina, enquanto, dentro de uma célula unitária simples, o ambiente octaédrico é definido completamente 
apenas para o íon Na” central. 

A Fig. 6.16b não é uma representação única de uma célula unitária da estrutura do NaCl. É igualmente válido 
desenhar uma célula unitária com os íons Na” nos sítios dos vértices; tal célula tem um íon CF no único sítio 


central. Isso mostra que os íons Na” também estão em um arranjo cfc e a estrutura do NaCl, portanto, poderia ser 
descrita em termos de duas redes cfc interpenetrantes, uma delas consistindo em íons Na” e a outra, em íons CI. 


Entre os muitos compostos que cristalizam com o tipo de estrutura do NaCl estão o NaF, NaBr, Nal, NaH, os 
haletos de Li, K e Rb, CsF, AgF, AgCl, AgBr, MgO, CaO, SrO, BaO, MnO, CoO, NiO, Mgs, Cas, SrS e o Bas. 


Mostre que a estrutura da célula unitária do cloreto de sódio (Fig. 6.15b) é consistente com a fórmula NaCl. 


Na Fig. 6.16b são mostrados 14 íons CF e 13 íons Na”. Entretanto, todos menos um íon estão compartilhados 
por duas ou mais células unitárias. 
Há quatro tipos de sítio: 


e posição central única (o íon pertence completamente à célula unitária); 
e sítio da face (o íon é compartilhado por duas células unitárias); 

e sítios das arestas (o íon é compartilhado por quatro células unitárias); 
e sítio do vértice (o íon é compartilhado por oito células unitárias). 


O número total de íons Na* e CI que pertencem à célula unitária é calculado como se segue: 


Sítio Número de íons Na* Número de íons Cl- 
Central 1 0 

Face 0 (6x1) =3 

Aresta (12x4) =3 0 

Vértice 0 (8x4) =1 

TOTAL 4 4 


A razão Na” : CI é 4:4 = 1:1. 
Esta razão é consistente com a fórmula NaCl. 





1. Mostre que a estrutura da célula unitária para o cloreto de césio (Fig. 6.17) é consistente com a fórmula CsCl. 


2. O MgO adota uma estrutura do NaCl. Quantos íons Mg?* e O? estão presentes por célula unitária? [Resp.: 4 de cada] 


3. A célula unitária do AgCI (tipo de estrutura do NaCl) pode ser desenhada com os íons Ag" nos vértices da célula, ou os 
íons CF nos vértices. Comprove que o número de íons Ag' e CF por célula unitária permanece o mesmo qualquer que seja 
o arranjo considerado. 


O tipo de estrutura do cloreto de césio (CsCl) 


Na estrutura do CsCl, cada íon fica cercado por outros oito íons de carga oposta. Uma célula unitária simples (Fig. 
6.17a) torna a conectividade óbvia apenas para o íon central. No entanto, estendendo-se a rede, vê-se que ela é 
construída de cubos interpenetrantes (Fig. 6.17b). O número de coordenação de cada íon é 8. Como os íons Cs" e 
CI estão nos mesmos ambientes, é válido desenhar uma célula unitária com o Cs* ou o CI nos vértices do cubo. 
Observe a relação entre a estrutura da célula unitária e o agrupamento ccc. 

A estrutura do CsCl] é relativamente incomum, mas também é adotada pelo CsBr, CsI, TICl e pelo TIBr. A 298 
K, o NH,Cl e o NH4Br possuem estruturas do CsCl; o [NH4]" é tratado como um íon esférico (Fig. 6.18), uma 
aproximação que pode ser feita para uma série de íons simples no estado sólido devido à rotação ou localização 
em orientações aleatórias em torno de um ponto fixo. Acima de 457 e 411 K, respectivamente, o NH,Cl e o NH,Br 
adotam estruturas do NaCl. 





(a) {b} 


>. Fig. 6.17 (a) A célula unitária do CsCl; os íons Cs* são mostrados em amarelo e os CI, em verde, mas a célula unitária 
q ~ também poderia ser desenhada com o íon Cs* no sítio central. A célula unitária é definida pelas linhas amarelas. (b) Uma 
das maneiras de descrever a estrutura do CsC] é em termos de interpenetração das unidades cúbicas dos íons Cs* e CI. 





>. Fig. 6.18 O íon [NH4] pode ser tratado como uma esfera nas descrições de redes no estado sólido; alguns outros íons 
q (por exemplo, o [BF,], o [PFs|) podem ser tratados de modo semelhante. 


O tipo de estrutura da fluorita (CaF») 
Nos sais de fórmula MX,, o número de coordenação de X tem que ser a metade do de M. 


O fluoreto de cálcio ocorre naturalmente na forma do mineral fluorita (espatoflúor). A Fig. 6.19a mostra uma 
célula unitária da CaF». Cada cátion é octacoordenado e cada ânion, tetracoordenado; seis dos íons Ca?" são 
compartilhados entre duas células unitárias e o ambiente octacoordenado pode ser observado prevendo-se duas 
células unitárias adjacentes. [Exercício: Como surge o número de coordenação 8 para os íons Ca?! restantes?] 
Outros compostos que adotam esse tipo de estrutura incluem os fluoretos de metais do grupo 2, o BaCh,, e os 
dióxidos dos metais do bloco f, inclusive o CeO,, ThO», PaO2, UO2, PrO2, AMO; e o NpO». 


O tipo de estrutura antifluorita 


Se os sítios do cátion e ânion na Fig. 6.19a forem trocados, o número de coordenação do ânion passa a ser duas 
vezes o do cátion, e segue que a fórmula do composto é M5X. Esse arranjo corresponde à estrutura antifluorita, e é 
adotado pelos óxidos dos metais do grupo 1 e sulfetos do tipo M20 e M5S; o Cs20 é uma exceção e, ao contrário, 
adota uma estrutura anti-CdCls. 


O tipo de estrutura da blenda de zinco (ZnS): uma rede do tipo diamante 


A Fig. 6.19b mostra a estrutura da blenda de zinco (ZnS). Uma comparação desta com a Fig. 6.19a revela uma 
relação entre as estruturas da blenda de zinco e o CaF;. Indo da Fig. 6.18a para a 6.19b, metade dos ânions é 
removida e a razão cátion:ânion varia de 1:2 para 1:1. 

Uma descrição alternativa é a de uma rede do tipo diamante. A Fig. 6.20a dá uma representação da estrutura 
do diamante. Cada átomo de C é tetraedricamente localizado e a estrutura é muito rígida. Esse tipo de estrutura 
também é adotado pelo Si, Ge e Sn a (estanho cinza). A Fig. 6.20b (com símbolos de átomos que a relacionam 
com a Fig. 6.20a) mostra uma visão da rede do diamante que é comparável com a célula unitária da blenda de 
zinco da Fig. 6.19b. Na blenda de zinco, cada dois sítios na série do tipo do diamante são ocupados por um centro 
de zinco ou de enxofre. O fato de estarmos comparando a estrutura de um composto aparentemente iônico (ZnS) 


com a de uma espécie com ligação covalente não deve causar preocupação. Conforme já mencionados, o modelo 
iônico de esferas rígidas é uma aproximação conveniente, mas não responde pelo fato de as ligações em muitos 
compostos, como o ZnS, não serem nem totalmente iônicas nem totalmente covalentes. 

A 1296 K, a blenda de zinco passa por uma transição para wurtzita, cuja estrutura vamos considerar 
posteriormente; a blenda de zinco e a wurtzita são polimorfos (veja a Seção 6.4). O sulfeto de zinco(II) ocorre 
naturalmente tanto como blenda de zinco (também denominada esfalerita) quanto como wurtzita, embora aquela 
seja mais abundante e seja o principal minério para a produção de Zn. Embora a blenda de zinco seja 
termodinamicamente favorecida em 13 kJ mol!, a 298 K, a transição de wurtzita para blenda de zinco é 
extremamente lenta, permitindo que ambos os minerais coexistam na natureza. Esse cenário assemelha-se ao da 
transição de diamante — grafita (veja o Capítulo 14 e o Boxe 14.4), sendo a grafita termodinamicamente 
favorecida a 298 K. se a última transição não fosse infinitessmalmente lenta, os diamantes perderiam seu lugar no 
mercado mundial de pedras preciosas! 





(a) (b) 


>, Fig. 6.19 (a) A célula unitária do CaF,; os íons Ca?” são mostrados em vermelho e os íons F, em verde. (b) A célula 
unitária da blenda de zinco (ZnS), os centros de zinco são mostrados em cinza e os centros de enxofre, em amarelo. 
Ambos os sítios são equivalentes, e a célula unitária poderia ser desenhada com os íons S% nos sítios cinza. 





(a) (b) (ce) 


| : Fig. 6.20 (a) Uma típica representação da estrutura do diamante. (b) A reorientação da rede apresentada em (a) oferece 
e uma representação que pode ser comparada com a célula unitária da blenda de zinco (Fig. 6.19b); os símbolos dos átomos 

correspondem àqueles do diagrama (a). Este tipo de estrutura também é adotado pelo Si, Ge e Sn a. (c) A célula unitária 
da p-cristobalita, S102; código de cores: Si, roxo; O, vermelho. 


O tipo de estrutura da p-cristobalita (SiO2) 

Antes de discutir a estrutura da wurtzita, vamos considerar a P-cristobalita, cuja estrutura é relacionada com a da 
rede do tipo diamante. A B-cristobalita é uma das diversas formas do SiO; (veja a Fig. 14.20). A Fig. 6.20c mostra 
a célula unitária da p-cristobalita. Comparando com a Fig. 6.20b mostra que ela é relacionada com a estrutura do 
S1 colocando-se um átomo de O entre átomos de S1 adjacentes. A estrutura idealizada apresentada na Fig. 6.20c 
tem um ângulo da ligação Si-O-S1 de 180º, enquanto, na prática, esse ângulo é de 147º (sempre o mesmo que no 
(S1H3),0, 2S1-0-S1 = 144º), indicando que as interações no SIO não são puramente eletrostáticas. 


O tipo de estrutura da wurtzita (ZnS) 


A wurtzita é um segundo polimorfo do ZnS. Ao contrário da simetria cúbica da blenda de zinco, a wurtzita tem 
simetria hexagonal. Nas três células unitárias mostradas na Fig. 6.21, os 12 íons nos sítios dos vértices definem 
um prisma hexagonal. Cada um dos centros do zinco e enxofre está localizado tetraedricamente, e uma célula 
unitária, na qual o Zn?' e o S% são intercambiados com respeito à Fig. 6.21, é igualmente válida. 


O tipo de estrutura do rutilo (TiO») 


O mineral rutilo (um material cristalino branco) ocorre nas rochas de granito e é uma importante fonte industrial 
de TiO (veja o Boxe 21.3, no Volume 2). A Fig. 6.22 apresenta a célula unitária do rutilo. Os números de 
coordenação do titânio e do oxigênio são 6 (octaédrico) e 3 (plano triangular), respectivamente, consistente com a 
estequiometria de 1:2 do rutilo. Dois dos íons O? mostrados na Fig. 6.22 residem inteiramente dentro da célula 
unitária, enquanto os outros quatro ficam em posições de uma face compartilhada. 





œ, Fig. 6.21 Três células unitárias da wurtzita (um segundo polimorfo do ZnS) definem um prisma hexagonal; os íons Zn” 
são mostrados em cinza e os íons S?”, em amarelo. Ambos os íons estão tetraedricamente localizados e uma célula unitária 
alternativa poderia ser desenhada trocando-se as posições dos íons. 





e: Fig. 6.22 A célula unitária do rutilo (um dos polimorfos do TiO;). Código de cores: Ti, prata; O, vermelho. 


O tipo de estrutura do rutilo é adotado pelo SnO, (cassiterita, o mais importante dos minerais que contêm 
estanho), o MnO, B (pirolusita) e o PbO.. 


Cdl2 e CdCl>: estruturas em camadas 


Muitos compostos de fórmula MX;, cristalizam nas chamadas estruturas em camadas, e um típico deles é o Cdl, 
9 
que tem simetria hexagonal. Essa estrutura pode ser descrita em termos dos íons I dispostos em um arranjo ach 
com os íons Cd?! ocupando buracos octaédricos em toda outra camada (Fig. 6.23, na qual o arranjo ach é indicado 
pelas camadas ABAB). A extensão da rede infinitamente dá uma estrutura que pode ser descrita em termos de 
“sanduíches empilhados”, cada um dos “sanduíches” consistindo em uma camada de íons l, uma camada paralela 
de íons Cd?*, e outra camada paralela de íons F: cada “sanduíche” é eletricamente neutro. Apenas forças de van 
9 9 


der Waals fracas atuam entre os “sanduíches” (a lacuna central entre as camadas na Fig. 6.23) e isso leva à 
exibição, pelos cristais de Cdl, de planos de clivagem pronunciados paralelos às camadas. 





œ, Fig. 6.23 Partes das duas camadas da rede do Cd; os íons Cd?” são mostrados em cinza-claro e os íons I, em dourado. 
“ ~ Os íons estão dispostos em um arranjo ach. 


Se um cristal se quebra ao longo de um plano relacionado com a estrutura da rede, o plano é chamado de plano de clivagem. 


Outros compostos que cristalizam com um tipo de estrutura do Cdl; incluem o MgBr,, MgL, Cal», os 10detos 
de muitos metais do bloco d, e muitos hidróxidos metálicos, inclusive o Mg(OH) (o mineral brucita), onde os 
íons [OHT são tratados como esferas para fins de descrição estrutural. 

A estrutura do CdCl, está relacionada com a estrutura em camadas do Cdl, mas com os íons CI em um 
arranjo em agrupamento compacto cúbico. Exemplos de compostos que adotam essa estrutura são o FeCl, e o 
CoCbL. Outras estruturas em camadas incluem o talco e a mica (veja a Seção 14.9). 


O tipo de estrutura da perovskita (CaTiOs): um óxido duplo 


A perovskita é um exemplo de um óxido duplo. Conforme a fórmula poderia implicar, ela não contém íons 
[TiOs]”, mas é um óxido misto de Ca(II) e Ti(IV). A Fig. 6.24a mostra uma representação de uma célula unitária 
da perovskita (veja o Problema 6.13 ao final do capítulo). A célula é cúbica, com os centros de Ti(IV) nos vértices 
do cubo, e os íons O? nos 12 sítios das arestas. O íon Ca?” dodecacoordenado localiza-se no centro da célula 
unitária. Cada centro de Ti(IV) é hexacoordenado, e isso pode ser observado considerando-se a montagem de 
células unitárias adjacentes na rede cristalina. 

Muitos óxidos ou fluoretos duplos, tais como o BaTiO}, SrFeOs, NaNbOs, KMgF3 e o KZnF; cristalizam com 
uma estrutura do tipo perovskita. As deformações da rede podem ser causadas como uma consequência dos 
tamanhos relativos dos íons, como, por exemplo, no BaTiO}, o íon Ba”* é relativamente grande (rga = 142 pm 
comparado com o rca + = 100 pm) e causa um deslocamento de cada centro de Ti(IV) de modo que há um curto 
contato de Ti—O. Isso leva o BaTiO; a possuir propriedades ferroelétricas (veja a Seção 28.6, no Volume 2). 





(a) (b) 


Fig. 6.24 (a) Uma representação de uma célula unitária da perovskita (CaTiOs); (b) o íon Ca? é dodecacoordenado com 
A: respeito aos íons O%. Código de cores: Ca, púrpura; O, vermelho; Ti, cinza-claro. 


Sim 

As estruturas de alguns supercondutores de alta temperatura também são relacionadas com a da 
perovskita (veja as Figs. 28.12 e 28.13). Outro tipo de estrutura de óxido misto é a do espinélio, MgAbO, (veja o 
Boxe 13.7). 


6.12 Estruturas cristalinas de semicondutores 


Devido a importância dos semicondutores na nossa vida no dia a dia, é importante despertar a atenção para as 
semelhanças estruturais que existem nesse grupo de materiais. A maioria dos semicondutores exibe uma estrutura 
do tipo diamante (Fig. 6.20) ou blenda de zinco (Fig. 6.19), sendo a estrutura da wurtzita (Fig. 6.21) menos 
comum. Em cada uma dessas estruturas modelo, os átomos estão em ambientes tetraédricos. Estruturas do tipo 
diamante são adotadas pelo Si e Ge, e a adição de dopantes (veja a Seção 6.9) ocorre sem mudança estrutural. A 
substituição alternada de átomos do grupo 14 na rede cristalina por átomos do grupo 13 ou do grupo 15, produz a 
família de semicondutores que inclui o GaP, GaAs, InP e InAs (os chamados semicondutores II-V 1). Esses 
semicondutores e os semicondutores II-VI,! ZnSe, ZnTe, CdS, CdTe, HgS, HgSe e HgTe adotam o tipo de 
estrutura da blenda de zinco, que é, conforme descrito anteriormente, uma rede tipo diamante. Os materiais 
semicondutores AIN, GaN e CdSe cristalizam com uma estrutura do tipo wurtzita. 


6.13 Energia de rede: estimativas a partir de um modelo eletrostático 


A energia de rede, AU(O K), de um composto iônico é a variação da energia interna que acompanha a formação de um mol do sólido a partir de seus íons constituintes em fase gasosa a 
0K.+ 


Para um sal MXn, a Eq. 6.7 define a reação cuja variação de energia corresponde à energia de rede. 
MPH (2) + nã (2) — MX (s) (6.7) 


A energia de rede pode ser estimada supondo-se um modelo eletrostático para a rede iônica no estado sólido. Os 
íons são considerados como cargas pontuais. Posteriormente, neste capítulo, vamos considerar até onde essa 
aproximação é válida. 


Atração coulombiana dentro de um par isolado de íons 


Começamos considerando a equação para a variação da energia interna quando dois íons M:" e Xz de carga oposta 
são colocados juntos a partir da separação infinita formando um par isolado de íons, MX (Eq. 6.8). 


M” (2) + Xº (g) > MXIg) (6.8) 


Considere que os íons têm cargas z,e e z e, em que e é a carga eletrônica e z+ e z são números inteiros. Os íons se 
atraem, e a energia é liberada assim que é formado o par de íons. A variação da energia interna pode ser estimada 
com a Eq. 6.9 considerando-se a atração coulombiana entre os íons. Para um par isolado de íons: 


Fo | no 
AU = -| T (6.9) 
AxEni (0.5, 


em que AU = variação da energia interna (unidade = joules); |z+4| = módulo* da carga positiva (para o K”, |z4| = 1; 
para o Mg”, |z.| = 2); |z | = módulo* da carga negativa (para o F;, |z| = 1; para o O7, |z| = 2); e = carga no elétron 
= 1,602 x 101º C; £ọ = permissividade do vácuo = 8,854 x 1012 F m'!; e r = distância internuclear entre os íons 
(unidade = m). 











Interações coulombianas em uma rede iônica 


Agora considere num sal MX que tenha uma estrutura do NaCl. Um estudo da geometria de coordenação na 
Figura 6.16 (lembre-se de que a rede se estende infinitamente) mostra que cada íon M-* é cercado por: 


e 6 íons Xz, cada qual a uma distância r 

e 12 íons Mz,, cada qual a uma distância v2 F 
e 8 íons Xz, cada qual a uma distância 3 F 

e 6 íons M7’, cada qual a uma distância 2r 


e assim por diante. 
A variação da energia coulombiana, quando um íon M>+ é levado do infinito para sua posição na rede, é dada 














pela Eq. 6.10. 
e Tre., Dos 
AU = — =| |z (> E z) 
sã (fil) - (e 
Cs D 3 
(Stoa) - (Er) 
E 2 TR 
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dry! y Az | y3 
(ED eo 
A razão entre as cargas nos íons, ——, é constante para um dado tipo de estrutura (por exemplo, 1 para o NaC) e, 


= 
“a 


assim, a série entre colchetes na Eq. 6.10 (que converge lentamente, podendo ser somada algebricamente) é uma 
função apenas da geometria do cristal. Podem ser escritas séries semelhantes para outras redes cristalinas, mas, 
para um tipo particular de estrutura, a série é independente de |z. |, |z-| e r. Erwin Madelung avaliou pela primeira 
vez essa série em 1918, e os valores apropriados para vários tipos de estruturas são as constantes de Madelung, À 
(veja a Tabela 6.4).** Dessa maneira, a Eq. 6.10 pode ser escrita na forma mais simples da Eq. 6.11, em que a 
energia da rede é estimada em joules por mol de composto. 


Pl 


LA|z4||z-ļe 


AU = 
TEn” 


(6.11) 


em que L = número de Avogadro = 6,022 x 10% mol"! 
A = constante de Madelung (sem unidades) 


Embora tenhamos deduzido esta expressão considerando os íons que cercam Mz", obtém-se a mesma equação se 
iniciarmos com o íon central X-. 





Na Fig. 16.16b, o íon Na” central (púrpura) é cercado por seis íons CI (verdes), cada qual a uma distância r. Comprove que os 
vizinhos mais próximos são (1) doze íons Na” a uma distância Ti: r, (11) oito íons CI" a uma distância v3 pr, € (iii) seis íons Na” 
a uma distância 2r. 


Forças de Born 


As interações coulombianas não são as únicas forças que atuam em uma rede iônica real. Os íons têm tamanho 
finito, e também ocorrem repulsões elétron—elétron e núcleo-núcleo. Estas são as forças de Born. A Eq. 6.12 dá a 
mais simples das expressões para o aumento da energia repulsiva na montagem da rede a partir de íons gasosos. 


O LB 


p" 


AU (6.12) 


em que B = coeficiente de repulsão 
n = expoente de Born 


Tabela 6.3 Valores do expoente de Born, n, para um composto iônico MX em termos da configuração eletrônica dos íons [M'] 
[X]. O valor de n para um composto iônico é determinado pela média entre os valores dos componentes; por exemplo, para o 





+49 
MgO, n = 7; para o LiCl, m = — = 7 
Configuração eletrônica dos íons em Exemplos de íons n (sem unidades) 
um composto iônico MX 
[He][He] H7, Li* 5 


[Ne][Ne] F-, 0%, Na+, Mg?+ 7 


[Ar] [Ar], ou [Bd'][Ar] CI, S%, K+, Ca?*, Cut 9 
[Kr][Kr] ou [4d"][Kr] Br”, Rb”, Sr”*, Ag” 10 


[Xe][Xe] ou [5d10][Xe] I- Cs+, Ba?*, Aut 12 


Os valores do expoente de Born (Tabela 6.3) podem ser avaliados a partir de dados de compressibilidade e 
dependem da configuração eletrônica dos íons envolvidos. De modo efetivo, isso diz que n mostra uma 
dependência em relação aos tamanhos dos íons. 


Utilizando os valores apresentados na Tabela 6.3, determine um expoente de Born apropriado para o BaO. 
Ba?! é isoelétrico com o Xe, e, assim, n = 12 
O” é isoelétrico com o Ne, en=7 


IZ+! 
O valor de n para o BaO — - -=95 


Utilize os dados da Tabela 6.3. 





1. Calcule um expoente de Born apropriado para o NaF. 


[Resp.: 7] 
2. Calcule um expoente de Born apropriado para o AgF. 
[Resp.: 8,5] 
3. Qual é a variação do expoente de Born indo do BaO para o SrO? 
[Resp.: — 1] 


A equação de Born-Landé 
Para escrever uma expressão para a energia de rede que leve em conta as interações coulombianas e de Born em 


uma rede iônica, combinamos as Eqs. 6.11 e 6.12 obtendo a Eq. 6.13. 


o EAlz,||z 


FTEogr ! 





o LB 
+ ——— 


AU(OK) = (6.14) 


a 


Avaliamos B em termos dos outros componentes da equação utilizando o fato de que, na separação em equilíbrio, 











onde r =r , a derivada = é — (). A diferenciação com respeito a r dá a Eq. 6.14, e o rearranjo dá uma expressão 
0 dr 
para B (Eq. 6.15). 
LA|z4|ļz-ļe?  nLB e ui 
0 = eder (6.14) 
drcoro” ro" | 
Alzullz lero"! a 
B = - 6.15) 
dryn | 


A combinação das Eqs. 6.13 e 6.15 dá uma expressão para a energia de rede que é baseada em um modelo 
eletrostático e leva em conta as atrações coulombianas, as repulsões coulombianas e as repulsões de Born entre os 
íons na rede cristalina infinita. A Eq. 6.16 é a equação de Born-Lande. 


AU(OK) LA le TE (6.16) 
E drenra | n 


Por causa da sua simplicidade, a expressão de Born—Landé é a que os químicos tendem a usar. Muitos problemas 
em química envolvem o uso de energias de rede estimadas, por exemplo, para compostos hipotéticos. 
Frequentemente, as energias de rede são incorporadas em ciclos termoquimicos, e, assim, é necessário uma 
variação da entalpia associada (veja a Seção 6.14). 


Constantes de Madelung 


Os valores das constantes de Madelung para algumas redes selecionadas são dados na Tabela 6.4. Lembrando-se 
de que esses valores são obtidos considerando-se os ambientes de coordenação (vizinhos próximos e afastados) 
dos íons na rede cristalina, pode parecer surpresa que, por exemplo, os valores das estruturas do NaCl e do CsCl 
(Figs. 6.16 e 6.17) sejam semelhantes. Trata-se de mera consequência da natureza infinita das estruturas, embora o 
primeiro termo da série algébrica para 4 seja maior por um fator de Z para a estrutura do CsCl, o segundo termo 
(repulsivo) também é maior, e assim por diante. 


Tabela 6.4 Constantes de Madelung, 4, para tipos de estruturas selecionadas. Os valores de 4 são numéricos e não têm 


unidades 

Tipo de estrutura A 
Cloreto de sódio (NaCl) 1,7476 
Cloreto de césio (CsCl) 1,7627 
Wurtzita (ZnS a) 1,6413 
Blenda de zinco (ZnS ß) 1,6381 
Fluorita (CaF2) 2,5194 
Rutilo (TIO) 2,408 
lodeto de cádmio (Cdl2) 2,355 


{Para essas estruturas, o valor depende ligeiramente dos parâmetros da rede para a célula unitária. 


A Tabela 6.4 mostra que as constantes de Madelung para estruturas MX, são = 50% maiores do que as das 
redes MX. Voltaremos a essa diferença na Seção 6.16. 





O fluoreto de sódio adota o tipo de estrutura do NaCl. Calcule a energia de rede do NaF usando um modelo 
eletrostático. 


Dados necessários: 


L = 6,022 x 10º mol”, 
A = 1,7476, e = 1,602 x 10” C, 
£o = 8,854 x 10!? F m, expoente de Born para o NaF = 7, distância internuclear Na-F = 231 pm 


A variação da energia interna (a energia de rede) é dada pela equação de Born—Landé: 
LA|z.||= Je l 
avor) = -EEI (1 1) 
TEN On 
r tem que estar em m: 23] pm = 2,31 x 10- Um 


“6022 x 10) x 1.7476 x | 
| x 1x (1,602 x 10 
dx 3142 x 8.854 x 10" x 231 x 107!" 


| |> 
xI|l-=--= 
< z) 


AU, = = 





— 900624] mol”! 


X 


— 901 kJ mol”! 


1. Mostre que o exemplo resolvido anterior está dimensionalmente correto dado que C, F e J em unidades básicas do SI são: 
C= A s; F = m”? kg! st A?; J = kg m? s”! 


2. Estime a energia de rede do KF (estrutura do NaCl) usando um modelo eletrostático; a separação internuclear K—F é 266 
pm. 
[Resp.: —-798 kJ mol!] 


3. Supondo um modelo eletrostático, estime a energia de rede do MgO (estrutura do NaCl); os valores do Fion estão listados 
no Apêndice 6. 
[Resp.: -3926 kJ mol"!] 


Refinamentos da equação de Born-Landé 


As energias de rede obtidas com a equação de Born-Landé são aproximadas, e, para avaliações mais exatas de 
seus valores, podem ser feitas diversas melhorias da equação. A mais importante delas é a substituição do termo 


| ' dê 

— na Eq. 6.12 por . p uma mudança que reflete o fato das funções de onda mostrarem uma dependência 
po 
exponencial em r; p é uma constante que pode ser expressa em termos da compressibilidade do cristal. Esse 


refinamento resulta na energia de rede a ser dada pela equação de Born-Mayer (Eq. 6.17). 


tE 


A constante p tem um valor de 35 pm para todos os haletos de metais alcalinos. Observe que rọ aparece no termo 
repulsivo de Born (compare as Eqs. 6.16 e 6.17). 

Outros refinamentos nos cálculos de energia de rede incluem a introdução de termos para a energia de 
dispersão e para a energia de ponto zero (veja a Seção 4.6 e a Fig. 10.2). As forças de dispersão! têm origem em 
flutuações momentâneas da densidade eletrônica que produzem momentos de dipolo temporários que, por sua vez, 
induzem momentos de dipolo em espécies vizinhas. As forças de dispersão também são referidas como interações 
dipolo induzido-dipolo induzido. Elas são não direcionais e dão origem a uma energia de dispersão que está 
relacionada com a separação internuclear, r, e com a polarizabilidade, a, do átomo (ou molécula) em 
conformidade com a Eq. 6.18. 


- Ll a aai 
Energia de dispersão x — (6.18) 


A polarizabilidade de uma espécie é uma medida do grau com que ela pode ser distorcida, por exemplo, pelo 
campo elétrico devido a um átomo ou íon adjacente. No modelo de esferas rígidas de íons em redes, supomos que 
não haja nenhuma polarização dos íons. Trata-se de uma aproximação grosseira. A polarizabilidade aumenta 
rapidamente com um aumento do tamanho atômico, e íons (ou átomos ou moléculas) grandes dão origem a 
dipolos induzidos relativamente grandes e, dessa forma, a forças de dispersão significativas. Os valores de a 
podem ser obtidos com medições da permissividade relativa (constante dielétrica, veja a Seção 9.2) ou com o 
índice de refração da substância em questão. 

No NaCl, as contribuições para a energia de rede total (-766 kJ mol!) feitas pelas atrações eletrostáticas, 
repulsões eletrostáticas e de Born, energia de dispersão e energia de ponto zero são 860, +99, —12 e +7 kJ mol”!, 
respectivamente. O erro introduzido por negligenciar os dois últimos termos (que sempre tendem a compensar um 
ao outro) é muito pequeno. 


Visão global 


As energias de rede obtidas usando o modelo eletrostático são muitas vezes referidas como valores “calculados” 
para distinguilas de valores obtidos utilizando ciclos termoquimicos. No entanto, deve ser observado que os 
valores de rọ obtidos a partir de estudos de difração de raios X são grandezas experimentais e podem ocultar 
desvios do comportamento iônico ideal. Além disso, as cargas reais nos íons podem bem ser menores que suas 
cargas formais. Mesmo assim, o conceito de energia de rede é de imensa importância na química inorgânica. 


6.14 Energia de rede: o ciclo de Born-Haber 


Considerando-se a definição de energia de rede, fica fácil verpor que essas grandezas não são medidas de forma 
direta. No entanto, uma entalpia de rede associada de um sal pode estar relacionada com diversas outras grandezas 
por um ciclo termoquímico chamado de ciclo de Born-Haber. se o ânion no sal é um haleto, então, todas as outras 
grandezas do ciclo foram determinadas independentemente. A razão para essa afirmativa vai se tornar mais clara 
quando olharmos explicações de energias de rede na Seção 6.16. 

Vamos considerar um haleto de metal geral MXn. A Fig. 6.25 mostra um ciclo termoquímico descrevendo a 
formação do MX cristalino a partir dos elementos constituintes em seus estadospadrão. A grandeza Aege (298 
K) é a variação de entalpia que acompanha a formação do sal cristalino a partir dos íons gasosos em condições- 


padrão. É feita a mesma aproximação que para energias de ionização e afinidades eletrônicas (veja a Seção 1.10), 
isto é AU(O K) = AH(298 K). Geralmente, é introduzido um erro relativamente pequeno pelo uso dessa 
aproximação.* Pode ser determinado um valor de Adc H° usando a Eq. 6.19 (pela aplicação da lei de Hess de que 
somatório do calor é constante) e representa um valor experimental, pois é obtido a partir de dados determinados 
experimentalmente. 


AT (MX,, s) = AMT (M, s) + nå HA. g) 
- LEMM.g) + nÃscH(X, g) 
+ A do HMX,.8) (6.19) 


O rearranjo desta expressão e a introdução da aproximação de que a energia de rede AU(O K) = AccacH(298 K) dá a 
Eq. 6.20. Todas as grandezas do lado direito da equação são obtidas com tabelas-padrão de dados. (Entalpias de 
atomização: veja o Apêndice 10; energias de ionização: veja o Apêndice 8; afinidades ao elétron: veja o Apêndice 
9.) 


AU(OK) = A Hº(MX,.s)— A H’ (M, 8) — nA, H’ (X, g) 
-— EENM, 2) -nAn H (X, g) (6.20) 





Dado que a entalpia-padrão de formação a 298 K do CaF, é -1228 kJ mol!, determine a energia de rede 
para o CaF, usando dados apropriados dos Apêndices. 


Primeiramente, construa um ciclo termoquímico aproximado: 


A HP (Ca, s) + 24 ,Hº(F, g) 








Cals) + F.(g) = Calg) + 2F{g) 
Ad (CaF,, 5) El, + El (Ca, g) 2A, HF, g) 
A a HPCaF,, 8) = AU(O K) 1 
CaF,{s) Ca**{g) + 2F{p) 


Os valores que precisam ser encontrados no Apêndice são: 


Apêndice 10: ^A H°(Ca,s) = 178 kJ mol 
A H? (F, g) = 79 kJ mol”! 
Ei (Ca, g) = 590 kJ mol 
Eb{Ca, g) = 1145kJmol™' 
Apêndice 9: Aap H (F, g) = -328 kJ mol’ 


Sê 


Apêndice 


Os emprego da lei de Hess dá: 
AUOK) = AH" (CaF, s) - AT (Ca, s) 
— 2A, H" (F, g) — BEICa,g) — 2AapH (F, g) 


= —1228 — 178 — 2(79) — 590 — 1145 + 2(328) 


AUIOK) = —2643k] mol | 


Utilize os dados dos Apêndices. 


1. Se AHº(298 K) para o CaCl, = —795 kJ mol!, determine sua energia de rede. 
[Resp.: -2252 kJ mol"!] 


2. Se a energia de rede do CsF = —744 kJ mol"!, determine AsHº(298 K) para o composto. 
[Resp.: -539 kJ mol!] 


3. Se Adº(298 K) para o MgCl, = —641 kJ mol, calcule a energia de rede do MgCh. 
[Resp.: -2520 kJ mol"!] 


4. Comente a respeito de qualquer aproximação que tiver feito nos cálculos nas Questões 1-3. 


MAM, s) + nA H(X, g) 


Mis) + "Xə{g) = Mig) + nA{g) 
AIMA r, 8) ZENM, g) nAaR, g) 
Į eae T 1 
À ed (MX p 8) | 
MAnls) = Mtg) + nX (g) 

A MAM, 8) Entalpia de atomização do metal M 
A TX, g) Entalpia de atomização de X 
LENM, £) = Somatório das energias de ionização para os processos Mig — M (2) — ne (2)... — Mg) 
Ap, E) Variação de entalpia associada à ligação de um elétron 
AMPMA,, 5) Entalpia-padrão de formação 
A pode TMX» 8) Variação de entalpia de rede (veja o texto) 


Fig. 6.25 Um ciclo termoquímico de Born-Haber para a formação de um sal MXn. Isso dá uma variação de entalpia associada 
à formação da rede iônica MXn. 


6.15 Energia de rede: valores “calculados” versus valores “experimentais” 


Se tomarmos o NaCl como um exemplo típico, o AU(O K) determinado pelo uso de um ciclo de Born-Haber será 
aproximadamente —783 kJ mol!. O valor calculado (utilizando um valor experimental de rọ a partir de dados de 
difração de raios X) com a equação de Born-Mayer é —761 kJ molt. Um cálculo mais refinado, cuja base foi 
descrita na Seção 6.13, dá —768 kJ mol"!. Esse nível de concordância é observado para todos os haletos de metais 
alcalinos (inclusive os do Li) e para os fluoretos de metais do grupo 2. Embora este fato não seja a prova concreta 
de que todos os compostos sejam inteiramente iônicos, a estreita concordância realmente apoia nosso uso do 
modelo eletrostático como uma base para discutir a termoquimica desses compostos. 

Para compostos com estruturas em camadas, a situação é diferente. Há uma diferença significativa entre os 
valores calculado (-1986 kJ mol!) e experimental (-2435 kJ mol!) de AU(O K) para o Cdl, indicando que o 
modelo eletrostático é insatisfatório. Observamos anteriormente que na rede do Cdl, (Fig. 6.23), as forças de van 
der Waals atuam entre as camadas de centros de I adjacentes. De maneira semelhante, acha-se que o modelo 
eletrostático é insatisfatório para os haletos do Cu(1) (rede da blenda de zinco) e para o AgI (rede da wurtzita). 
Para os haletos da Ag(1), a discrepância entre o AU(O K)ealculado € O AU(O K experimenta: Segue a sequência AgF < 
AgCI < AgBr < Agl. As contribuições decorrentes do caráter covalente na rede são significativas para os haletos 
maiores, e são a origem da diminuição da solubilidade dos haletos de Ag(I) em água indo do AgF para o Agl (veja 
a Seção 7.9). 


6.16 Aplicações das energias de rede 


Agora vamos considerar algumas aplicações típicas das energias de rede; outros exemplos serão dados em 
capítulos posteriores. 


Estimativa de afinidades eletrônicas 


A disponibilidade de técnicas de fotosseparação a laser tem permitido determinações experimentais mais exatas de 
afinidades eletrônicas. Ainda assim, as tabelas de afinidades eletrônicas listam alguns valores calculados, em 
particular para a formação de íons de carga múltipla. Um dos métodos de estimativa emprega o ciclo de Born- 
Haber, com um valor obtido para a energia de rede usando-se um modelo eletrostático. Os compostos para os 
quais 1sso é válido são limitados (veja a Seção 6.15). 

Considere a estimativa de X(AscHº(298 K)} para o processo 6.21. 


O(s) + 2e — O~ (g) (6.21) 


Podemos aplicar o ciclo de Born-Haber a um óxido metálico com um tipo de estrutura cuja constante de 
Madelung é conhecida, e para o qual um modelo eletrostático é uma aproximação razoavelmente válida. O óxido 
de magnésio(Il) encaixa-se nesses critérios: ele tem uma estrutura do tipo do NaCl, ro foi determinado com 
exatidão por métodos de difração de raios X, e dados de compressibilidade estão disponíveis; um modelo 
eletrostático dá AU(O K) = -3975 kJ mol. Todas as outras grandezas no ciclo de Born-Haber apropriado são 


mensuráveis independentemente e um valor do X(AscHº(298 K) para a reação 6.21 pode ser estimado. Uma série 
de valores semelhantes do X/A,cHº(298 K) para a reação 6.21 podem ser obtidos utilizando-se diferentes óxidos 
de metais do grupo 2. 

A ligação de dois elétrons a um átomo de O pode ser considerada em termos dos processos consecutivos no 
esquema 6.22, e os valores aceitos para as variações da entalpia associada para as duas etapas são —141 e +798 kJ 
mol”!. 


(6.22) 


Ofe) +e — O (gi 

O ig)+e — O“ (g) 
A segunda etapa é altamente endotérmica. Parece que a única razão de o íon O% existir é devido às altas energias 
de rede de sais do óxido; como, por exemplo, os valores de AU(O K) para o Na,0, K20, MgO e o CaO são 2481, 
-2238, 3795 e -3414 kJ mol. 


Afinidades ao fluoreto 


Os receptores de fluoreto, tais como o BF3, AsFs e o SbFs, formam facilmente os ânions [BF4], [AsFs| e [SbFs], 
respectivamente, e a afinidade ao F` para cada receptor pode ser determinada usando-se um ciclo termoquímico, 
tal como o do esquema 6.23. 

a AH”. 

KBF (5) | = KF(s)+ BF.(g) 


ï ï 


A gP (KBF, 8) Å ege HKF, 8) 


rede 


AH- | 
k (2) + [BF,]| lg) = — E {g)+ F{g)+ BE,(g2) 


(6.23) 


A forma do KBF; que cristaliza em alta temperatura tem uma estrutura do tipo CsCl e podemos estimar a energia 
de rede utilizando um modelo eletrostático, supondo que o íon [BF4] possa ser tratado como uma esfera (veja a 
Fig. 6.18). A energia de rede do KF é conhecida, e AH”, pode ser determinado a partir da variação da pressão de 
dissociação do KBF; sólido em função da temperatura. O uso da Lei de Hess permite que AH” seja determinado; 
esse valor (-360 kJ mol!) corres ponde à variação de entalpia associada à ligação do F` ao BF3. 


Previsão das entalpias-padrão de formação e desproporcionamento 


Para compostos iônicos bem estabelecidos, é raro o caso em que a energia de rede é conhecida enquanto a 
entalpia-padrão de formação não o é. No entanto, em estudos teóricos de compostos hipotéticos, pode-se querer 
estimar um valor de A¢H°(298 K) usando um ciclo de Born-Haber que incorpora um valor calculado da energia de 
rede. O exemplo mais antigo desse método tratava da questão de ser ou não concebível que o neônio formasse um 
sal Ne'CI. Com base no tamanho do íon Ne” ser semelhante ao do Na”, e do NeCl possuir uma estrutura do tipo 
NaCl, a energia de rede do NeCl foi estimada como = —-840 kJ mol. Isso leva a um valor de AT (NeC)), s) = 
+1010 kJ mol"!, sendo a energia de primeira ionização do Ne (2081 kJ mol"), que é muito alta, a responsável por 
tornar o processo tão altamente endotérmico e improvável de ocorrer na prática. 

Mais tarde, as considerações de energia de rede apontaram na direção da viabilidade de preparar o primeiro 
composto de um gás nobre. As energias de primeira ionização do Xe e do O, são semelhantes, e a descoberta de 
que o O; reagia com o PtFs dando [O2] [PtFs] levou à sugestão de que o Xe (veja o Capítulo 18) também poderia 
reagir com o PtFs. A tendência das energias de primeira ionização à medida que se desce ao longo do grupo 18 é 
apresentada na Fig. 6.26. Embora o radônio seja o de mais fácil ionização, ele é altamente radioativo e o xenônio é 
de manuseio mais fácil no laboratório. A reação entre o Xe e o PtFs foi bem-sucedida, embora a exata natureza do 
produto “Xe[PtFs]”” permaneça incerta, mesmo que já se tenham passado 40 anos desde que a reação fosse 
estudada pela primeira vez por Neil Bartlett. 

Outro exemplo considera a possível formação do CaF (ao contrário do CaF» mais usual). Neste ponto, um ciclo 
de Born- Haber simples não é útil, pois o CaF não é termodinamicamente instável com respeito à decomposição 
em seus elementos constituintes, mas é instável com respeito ao desproporcionamento (Eq. 6.24). 


2CaFis) — Cais) + CaF-(s) (6.24) 


2000 


Energia de primeira ionização kJ mol”! 
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Fig. 6.26 A tendência nos valores das energias de primeira ionização dos gases nobres (grupo 18). 
Uma espécie sofre desproporcionamento se sofre oxidação e redução simultaneamente. 


O ciclo termoquímico a ser considerado é dado na Eq. 6.25, na qual os valores de A,H°(Ca, s) (178 kJ mol» e 
a diferença entre EI, e Eh para o Ca (-555 kJ mol!) são significativamente menores em magnitude do que a 
energia de rede do CaF, (-2610 kJ mol"). 




















E AHY 
2CaF(s}) — = Ca(s) + Cafs(s) 
2A mede H'(CaF, s} A rede A (CaFa, 5) 
—ÅA M (Ca, 8) 
2Cat{e) + 2F (2) Ca(g) + Ca“*(g) + 2F (g) 


Elj(Ca, g) — Els(Ca, g) 
(6.25) 


Portanto, a magnitude e o sinal da variação de entalpia, AH?, para a reação de desproporcionamento dependem 
amplamente do equilíbrio entre a energia de rede do CaF, e duas vezes a energia de rede do CaF. O valor de AU(O 
K) para o CaF, excederá significativamente o do CaF, porque: 


e |z,| para o Ca? é duas vezes o do Ca”; 
* ro para o Ca” é menor do que o do Ca”; 
e as constantes de Madelung para as estruturas de MX, são =1,5 vez as das redes MX (veja a Tabela 6.4). 


O resultado líquido é que AH’? para a reação de desproporcionamento mostrada na Eq. 6.2 é negativo. 


A equação de Kapustinskii 


Um problema na estimativa da energia de rede de um composto hipotético é decidir qual o tipo de estrutura iônica 
que se deve supor. Têm sido feitas tentativas de usar o fato de as constantes de Madelung para tipos de estrutura 
MX e MX; (Tabela 6.4) estarem em uma razão aproximada de 2:3. Em 1956, Kapustinskn deduziu o que veio a 
ser a expressão geral mais conhecida para prever energias de rede, e uma de suas formas é apresentada na Eq. 
6.26. 


(1,07 x 10"Jojz.| |z] 


AU(OK) = re 
| 


(6.26) 


em que v = número de íons na fórmula do sal (por exemplo, 2 para o NaCl, 3 para o CaF,); r+ e r. = raio para 
cátion e ânion hexacoordenados, respectivamente, em pm. 

Esta expressão tem sua origem na equação de Born-Landé, com um valor de 9 para o expoente de Born (o 
valor para o NaCl) e metade do valor da constante de Madelung para o NaCl; a inclusão de um fator v mostra por 
que metade de A é incluída. Embora a equação de Kapustinskii seja útil, trata-se de uma aproximação grosseira e 
os valores assim obtidos devem ser tratados com cautela. 


6.17 Defeitos de redes no estado sólido 


Até este ponto neste capítulo, vimos supondo implicitamente que todas as substâncias puras consideradas têm 
redes ideais nas quais cada sítio é ocupado pelo tipo correto de átomo ou íon. Esse estado ocorre apenas a 0 K, e, 
acima dessa temperatura, estão sempre presentes os defeitos de rede. A energia necessária para criar um defeito é 
mais que compensada pelo aumento resultante da entropia da estrutura. Nesta seção, introduzimos alguns tipos 
comuns de defeitos. A condutividade elétrica que surge em virtude de defeitos em sólidos iônicos é detalhada na 
Seção 28.2, no Volume 2. 


Defeitos intrínsecos ocorrem em redes de compostos puros. 
Defeitos extrínsecos resultam da adição de dopantes. 


Defeito Schottky 


Um defeito Schottky é um exemplo de um defeito pontual em uma rede cristalina e se origina de sítios de rede 
vagos. A estequiometria e a eletroneutralidade do composto são retidos. Defeitos que caem nesta categoria 
incluem: 


e uma vacância em um sítio atômico em uma rede metálica; 

e uma vacância em um sítio catiônico e uma vacância em um sítio aniônico em uma rede MX; 

e duas vacâncias em dois sítios catiônicos e uma vacância em um sítio aniônico em uma rede M5X:; 
e uma vacância em um sítio catiônico e duas vacâncias em dois sítios aniônicos em uma rede MX. 


A Fig. 6.27 ilustra um defeito Schottky em uma rede de NaCl; há presença de buracos (Fig. 6.27b), onde os íons 
são esperados com base na rede ideal (Fig. 6.27a). 


Defeito Frenkel 


Nas redes 1ônicas em que existe uma diferença significativa de tamanho entre o cátion e o ânion, o íon menor pode 
ocupar um sítio que é uma vacância na rede 1deal. Isto é um defeito Frenkel (um defeito pontual) e não afeta a 
estequiometria ou a neutralidade elétrica do composto. A Fig. 6.28 ilustra um defeito Frenkel para o AgBr, que 
adota uma estrutura do tipo NaCl. 





(a) (b) 


Fig. 6.27 (a) Parte de uma das faces de uma estrutura ideal do NaCl; compare-a com a Fig. 6.16. (b) Um defeito Schottky 
envolve vacâncias em sítios catiônicos e aniônicos; números iguais de cátions e ânions devem estar ausentes para manter a 
neutralidade elétrica. Código de cores: Na, púrpura; Cl, verde. 





(a) (b) 


Fig. 6.28 O brometo de prata adota uma estrutura do NaCl. (a) Uma rede ideal pode ser descrita em termos dos íons Ag' 
ocuparem buracos octaédricos em uma arranjo de agrupamento compacto cúbico de íons brometo. (b) Um defeito Frenkel no 
AgBr envolve a migração de íons Ag" para buracos tetraédricos; no diagrama, um íon Ag' ocupa um buraco tetraédrico que 
originalmente estava vago em (a), deixando vazio o buraco octaédrico central. Código de cores: Ag, cinza-claro; Br, dourado. 


Os raios dos íons Ag' e Br são 115! e 196 pm. Na Fig. 6.284, o íon Ag" central está em um buraco octaédrico 
com respeito ao arranjo cfc dos íons Br. A migração do íon Ag+ para um dos buracos tetratédricos desocupados 
(Fig. 6.28b) cria um defeito Frenkel na rede. 


Observação experimental de defeitos Schottky e Frenkel 


Existem diversos métodos que podem ser empregados para estudar a ocorrência de defeitos Schottky e Frenkel em 
cristais estequiométricos, mas, em princípio, o mais simples é medir a massa específica do cristal de modo 
extremamente exato. As baixas concentrações de defeitos Schottky levam à massa específica observada de um 
cristal ser mais baixa do que a calculada a partir da difração de raios X e a partir de dados baseados em tamanho e 
estrutura da célula unitária (veja os Problemas 6.21 e 6.22 no final do capítulo). Por outro lado, como o defeito 
Frenkel não envolve uma variação do número de átomos ou íons presentes, essas diferenças de massa específica 
não serão observadas. 


Compostos não estequiométricos 


Existem muitos defeitos em um composto que é não estequiométrico. Tais defeitos frequentemente ocorrem em 
sólidos cristalinos de compostos de metais do bloco d quando o metal exibe estados de oxidação variáveis. Óxidos 
e sulfetos metálicos são particularmente propensos a defeitos não estequiométricos e esses frequentemente levam 
a drásticas mudanças nas propriedades físicas mesmo em baixos níveis de imperfeições no cristal. Por exemplo, o 
tratamento do TiO, com H, a 770-970 K resulta em uma deficiência de O tal que a estequiometria é T1O,993. A 
variação de TiO, para T10,993 provoca uma diminuição na resistividade elétrica por mais de cinco ordens de 
grandeza. Alguns óxidos metálicos cristalinos são extremamente dificeis de preparar em uma forma 
estequiométrica. Por exemplo, embora o TiO exista com uma estrutura do tipo NaCl exibindo defeitos Schottky a 
temperatura ambiente (veja a Seção 21.5, no Volume 2), compostos não estegquiométricos na faixa de TiOo,82 — 
TiO; 23 também são formados. O FeO é sempre deficiente em Fe e é formulado como Fe; xO (0,04 < x < 0,11)), 
ocorrendo naturalmente nessa forma em meteoritos e basalto oceânico. Assim, no Fe, «O alguns íons Fe” estão 
presentes para contrabalançar o que seria um desequilíbrio de carga causado pelas vacâncias de Fe”. Os íons Fe’t 
tendem a ocupar sítios intersticiais entre vacâncias produzindo aglomerados bem definidos, tais como 6.2 e 6.3. 
Os aglomerados podem ser descritos como zonas de uma estrutura do tipo Fe304. 





O Fe” é mostrado cm verde: as vacâncias são as esferas transparentes 


(6.2) (6.3) 


Óxidos metálicos tendo uma estrutura do CaF; estão sujeitos a vários defeitos não estequiométricos. O óxido 
de urânio(IV) tem a estequiometria UO».x, isto é, tem uma estrutura com excesso de ânions na qual o excesso de 
íons O% são acomodados nos sítios intersticiais. A adição de dopantes aos sólidos cristalinos produz defeitos que 
podem ter significado comercial. Cátions dopantes têm que ser de um tamanho semelhante aqueles na rede 
original. A adição de CaO ao ZrO, estabiliza a forma cúbica da zircônia (veja a Seção 22.5, no Volume 2) e 
previne uma mudança de fase de cúbica para monoclínica que de outra maneira ocorreria no resfriamento abaixo 
de 1143 K. A introdução de Ca” na estrutura do Zr,O resulta na substituição do Zr** pelo Ca?! e a criação de uma 
vacância de O% para contrabalançar o desequilíbrio de carga. A zircônia dopada, CaxZr; «0, x, é deficiente em 
anions. 

A introdução de um dopante pode resultar em uma mudança no estado de oxidação de metais em sítios na rede 
original. Um exemplo bem conhecido é a dopagem do NiO com Li,O na presença de ar/0,. Quando um íon Ni” é 
substituído pelo Li", a neutralidade elétrica é mantida pela oxidação de outro Ni?* a N?º** (Fig. 6.29). 





1. O que se entende por um óxido metálico não estequiométrico? 


2. Como é mantida a neutralidade elétrica no Fe, 0O? 


3. Bronzes de tungstênio, Na, WO; (0 < x < 1), possuem defeitos em estruturas do tipo perovskita. Como a neutralidade 
elétrica é mantida nesses compostos? Que propriedades importantes eles exibem? 
[Resp.: Veja a Seção 22.7, no Volume 2] 


Centros de cor (centros F) 


Defeitos que resultam da presença de elétrons aprisionados em uma rede cristalina provocam mudanças de cor. Se 
o NaCl é aquecido em vapor de Na, átomos de Na entram na rede de NaCl e o Na é oxidado a Na” (Eq. 6.26). 


Na — Nat +e” (6.26) 


O elétron produzido na etapa de oxidação (Eq. 6.26) permanece aprisionado na rede cristalina e ocupa um sítio da 
rede, deixando um sítio de CI vago. Excitação e relaxação subsequente do elétron resulta na emissão de radiação 
na região do visível. O centro do elétron é conhecido como um centro F (da palavra alemã Farbe para cor). As 
origens dos centros F são variadas, mas suas presenças têm algumas consequências importantes. Por exemplo, 
algumas variantes de minerais transparentes são coloridas devido a presença de centros F; Blue John é uma forma 
azul-púrpura rara de fluorita (espatoflúor) e é muito valorizada em joias e ornamentos decorativos. 


Dopagem com LLO 


na presença de O, 





Fig. 6.29 O NiO possui uma estrutura do tipo NaCl. A dopagem com LiO na presença de ar/O, resulta na substituição de um 
Ni? (azul) por um íon Li* (amarelo) e na oxidação de um Ni”* a N7º* (verde). Ions de óxido são mostrados em vermelho. 


Efeitos termodinâmicos dos defeitos cristalinos 


A presença de defeitos significa que quase todos os cristais são imperfeitos. A criação de um defeito a partir de um 
cristal ideal é um processo endotérmico, mas é entropicamente favorecido, pois introduz um grau de desordem na 
rede perfeitamente ordenada. O balanço entre os termos AH e TAS (Eq. 6.27) é, portanto, importante. 


AG = AH — TAS (6.27) 


Em temperaturas acima de O K, o balanço termodinâmico favorece a presença de defeitos e o valor mínimo de AG 
é atingido em uma determinada concentração de equilíbrio de defeitos; essa concentração é dependente da 
temperatura. Por exemplo, o seio do cobre metálico tem em torno de uma vacância para cada 10! átomos a 298 K, 
enquanto a 1300 K um sítio em cada 10º pode estar vago. 


TERMOS IMPORTANTES 





Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


[1 agrupamento compacto (de esferas ou átomos) 
o buraco intersticial 

m célula unitária 

E centro de cor 

rm ciclo de Born-Haber 

E] constante de Madelung 

c defeito Frenkel 

c] defeito Schottky 

[1 desproporcionamento 

c diagrama de fase 

1 dopagem (de um semicondutor) 

[] energia de rede 

[1 equação de Born-Landé 

E equação de Kapustinskii 

E estruturas do CdL e CdCl, (em camadas) 

[1 expoente de Born 

[isolante 

[lacuna de banda 

g liga 

[número de coordenação (em uma rede) 
[raio iônico 

[raio metálico 

c] rede cúbica de corpo centrado (ccce) 

m rede cúbica de face centrada (cfc) 

c] rede cúbica simples 

rrede de agrupamento compacto cúbico (acc) 
c] rede de agrupamento compacto hexagonal (ach) 
c rede do diamante 

g resistividade elétrica 


0 semicondutor 

[1] semicondutores dos tipos n e p 

[1] semicondutores intrínsecos e extrinsecos 
E sólido não estequiométrico 
teoria de bandas 

0 tipo de estrutura antifluorita 

mtipo de estrutura da B-cristobalita 
mtipo de estrutura da blenda de zinco 
g tipo de estrutura da perovskita 

0 tipo de estrutura da wurtzita 

mtipo de estrutura do CaF, (fluorita) 
mtipo de estrutura do CsCl 

mtipo de estrutura do NaCl 

0 tipo de estrutura do TÃO; (rutilo) 
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PROBLEMAS 


6.1 Descreva as semelhanças e diferenças entre os arranjos de agrupamento compacto cúbico e hexagonal de 
esferas, prestando atenção especial (a) aos números de coordenação, (b) buracos intersticiais e (c) células 
unitárias. 

6.2 Dê o número de coordenação de uma esfera em cada um dos seguintes arranjos: (a) acc; (b) ach; (c) ccc; (d) 
cfc; (e) cúbico simples. 

6.3 (a) O lítio metálico sofre uma mudança de fase a 80 K (pressão de 1 bar) da forma a para a forma p; uma das 
formas é ccc e a outra é uma rede de agrupamento compacto. Sugira, apresentando razões, qual forma é qual. 
Qual o nome dado a esse tipo de mudança estrutural? (b) Sugira por que os botões de estanho nos uniformes 
militares do século XIX caíam em invernos excepcionalmente frios. 

6.4 Consulte a Tabela 6.2. (a) Escreva uma equação do processo para o qual é definida a entalpia-padrão de 
atomização do cobalto. (b) Sugira razões para a tendência das entalpias-padrão de atomização grupo 1 
abaixo. (c) Descreva as possíveis razões para a tendência dos valores de A,Hº indo do Cs para o Bi. 


6.5 


6.6 


6.7 


6.8 


6.9 


6.10 


6.11 


6.12 


6.13 


6.14 


6.15 


6.16 


6.17 


6.18 


6.19 


6.20 


“O titânio dissolve o nitrogênio dando uma solução sólida de composição TiNo2; a rede metálica define um 
arranjo ach”. Explique o que essa frase quer dizer, e sugira, com base nessa evidência, se o TiNo> tem 
probabilidade de ser uma liga intersticial ou de substituição. Dados relevantes ainda podem ser encontrados 
no Apêndice 6 e na Tabela 6.2. 

O que você entende pela “teoria de bandas dos metais”? 

(a) Faça uma representação da estrutura do diamante e dê uma descrição da ligação. (b) A mesma 
representação da ligação é apropriada para o silício, que é isoestrutural com o diamante? Se não for, sugira 
uma descrição alternativa da ligação. 

(a) Dê uma definição de resistividade elétrica e diga como ela se relaciona com a condutividade elétrica. (b) 
A 273-290 K, as resistividades elétricas do diamante, Si, Ge e Sn a são aproximadamente 1 x 10!!, 1 x 10º, 
0,46 e 11 x 10º Q m. Explique essa tendência dos valores. (c) Como a variação de resistividade elétrica com 
a temperatura muda para um metal típico e para um semicondutor? 

Faça a distinção entre um semicondutor intrínseco e o extrinseco, dando exemplos de materiais que caem 
nessas classes, e também classificando os tipos de semicondutores extrinsecos. Que características 
estruturais muitos semicondutores têm em comum? 

Os raios metálico, covalente e iônico do Al são 143, 130 e 54 pm, respectivamente; o valor do Fion é para um 
ion hexacoordenado. (a) Como é definida cada uma dessas grandezas? (b) Sugira razões para a tendência dos 
valores. 

Com referência aos tipos de estrutura do NaCl, CsCl e TÃO», explique o que significa (a) número de 
coordenação, (b) célula unitária, (c) compartilhamento de íons entre células unitárias e (d) determinação da 
fórmula de um sal iônico a partir da célula unitária. 

Determine o número de fórmulas unitárias do (a) CaF, em uma célula unitária de fluorita, e (b) TiO, em uma 
célula unitária de rutilo. 

(a) Comprove que a célula unitária para a perovskita apresentada na Fig. 6.24a é consistente com a 
estequiometria CaTiO». (b) Pode ser desenhada uma segunda célula unitária para a perovskita. Ela tem o 
Ti(IV) no centro de uma célula cúbica; o Ti(IV) está em um ambiente octaédrico com respeito aos íons O7. 
Em quais sítios o Ca” tem que estar para que a célula unitária mostre a correta estequiometria do composto? 
Desenhe um diagrama ilustrando essa célula unitária. 

(a) Dê uma definição de energia de rede. A sua definição significa que a entalpia associada de reação será 
positiva ou negativa? (b) Use a equação de Born-Landé para calcular um valor para a energia de rede do 
KBr, para a qual rọ = 328 pm. O KBr adota uma estrutura do NaCl; outros dados podem ser encontrados nas 
Tabelas 6.3 e 6.4. 

Usando dados dos Apêndices e o fato de o A¢H?(298 K) = -859 kJ mol"!, calcule um valor para a energia de 
rede do BaCl,. Descreva quaisquer hipóteses que você possa ter feito. 

(a) Dado que AU(O K) e AdT (298 K) para o MgO são -3795 e —602 kJ mol"! respectivamente, obtenha um 
valor para AscHº(298 K) para a reação: 


O(g) +2e — O” (g) 
Outros dados podem ser encontrados nos Apêndices. (b) Compare o valor calculado com aquele obtido 


utilizando dados de afinidade eletrônica no Apêndice 9, e sugira razões para quaisquer diferenças. 
Discuta as interpretações do que segue: 


(a) A¢H°(298 K) fica menos negativo ao longo da série LiF, NaF, KF, RbF, CsF, porém mais negativo ao 
longo da série Lil, Nal, KI, Rbi, CsI. 

(b) A estabilidade térmica dos sulfatos isomorfos de Ca, Sr e Ba com respeito à decomposição em óxido de 
metal (MO) e em SO; aumenta na sequência CaSO; < SrSO, < BaSO,. 

Os dados das Tabelas 6.3 e 6.4 são necessários para o presente problema. (a) Estime a energia de rede do 
CsCl se a distância internuclear Cs—C1 for de 356,6 pm. (b) Agora, considere um polimorfo do CsCl que 
cristaliza com uma estrutura do NaCl; estime sua energia de rede dado que a distância Cs-CI é de 347,4 pm. 
(c) Quais conclusões você pode tirar das suas respostas às partes (a) e (b)? 

Quais dos seguintes processos se espera que sejam exotérmicos? Dê as razões para suas respostas. 


(a) Na (g) + Br (2) — NaBr{s) 
(b) Meig) — Mg” (2) + de 

(c) MegCl,(s) — Megis) + Cls(g) 
(d) Ole) + 2e7 — O (8) 

(e) Cull) — Cu(s) 

(1) Cuis) — Cule) 

(8) KFs) —— K (g)+ F (g) 


Explique o que quer dizer defeitos Frenkel e Schottky em um tipo de estrutura do NaCl. 


6.21 (a) Quantos pares de íons estão presentes em uma célula unitária de NaCl? (b) O comprimento de célula 
unitária de 564 pm para o NaCl foi determinado por estudos de difração de raios X. Determine o volume de 
uma célula unitária de NaCl. (c) Usando os dados da parte (b), determine a massa específica do NaCl. (d) 
Comparando sua resposta para (c) com uma massa específica observada de 2,17 g cm”, confirme se a 
estrutura do NaCl é livre de defeitos. 

6.22 (a) O VO, o TiO e o NiO têm estruturas de cloreto de sódio defeituosas. Explique o que essa afirmativa quer 
dizer. (b) No NiO, a separação internuclear Ni—O é 209 pm. Determine o volume de uma célula unitária de 
NiO e sua massa específica, supondo uma estrutura sem defeitos. Dado que a massa específica observada do 
NiO é 6,67 g cm”, determine a extensão das vacâncias na rede do NiO. Expresse sua resposta na forma de 
porcentagem. 

6.23 Explique o que quer dizer (a) um defeito Schottky no CaCl, e (b) um defeito Frenkel no AgBr. (c) Sugira 
que efeito a dopagem de cristais de AgCl com CdCl, poderia ter sobre a estrutura cristalina do AgCl. 

6.24 Por que os óxidos de metais do bloco d são muito mais frequentemente não estequiométricos do que os 
óxidos de metais que não são do bloco d? 

6.25 Sugira por que a dopagem de NiO com LO no ar (ou na presença de O2) leva a um aumento na 
condutividade elétrica, e comente sobre a dependência deste aumento em relação a quantidade da dopagem 
de lítio. 

6.26 Quando o óxido de níquel(II) é aquecido na presença de O», alguns dos cátions são oxidados e sítios 
catiônicos vagos são formados de acordo com a equação: 


ANI t (s) + Os (2) = 4NI (s) +20, +20% (8) 
em que [ |] representa uma vacância em um sítio catiônico e (s) simboliza um íon no sólido. Explique o fato 
de que a condutividade elétrica do produto é, para pequenos desvios da estequiometria, proporcional à raiz 
sexta da pressão de O». 

6.27 Comente cada uma das seguintes sentenças: (a) a diferença entre defeitos extrínsecos e intrínsecos; (b) por 
que o CaO é adicionado ao ZrO, usado em materiais refratários; (c) a formação de soluções sólidas de ALO; 
e Cr,0». 

6.28 Comente sobre as implicações estruturais e de composição (a) da deficiência em Fe do óxido de ferro(IN), e 
(b) do excesso de ânion do óxido de urânio(IV). 





PROBLEMAS DE REVISÃO 


6.29 Dê explicações para as observações vistas a seguir. 
(a) A elevação da temperatura de uma amostra de Fe a de 298 K para 1200 K (a 1 bar de pressão) resulta em 
uma variação do número de coordenação de cada átomo de Fe de 8 para 12. 
(b) Embora seja um não metal, a grafita frequentemente é empregada como um material de eletrodo. 
(c) As propriedades de semicondutor do silício são melhoradas pela adição de quantidades mínimas de boro. 

6.30 O ReO; é um protótipo de estrutura. Cada centro do Re(VD fica situado octaedricamente com respeito aos 
centros do O?.. A célula unitária pode ser descrita em termo de um arranjo cúbico de centros de Re(VT), com 
cada centro de O? no centro de cada aresta da célula unitária. Desenhe uma representação da célula unitária 
e utilize seu diagrama para confirmar a estequiometria do composto. 

6.31 Sugira uma explicação para cada uma das observações vistas a seguir. 
(a) O teor de Cr e Ni dos aços inoxidáveis utilizados para fabricar lâminas de facas é diferente daquele 
utilizado na produção de colheres. 
(b) A concordância entre valores experimentais e calculados (Born-Landé) da energia de rede para o Agl é 
ruim, mas é boa para o Nal. 
(c) O Thl, tem sido formulado como o composto do Th(VD, Th*(T)>(e)>. Comente por que isto é 
consistente com a observação do ThI, ter uma baixa resistividade elétrica. 

6.32 A primeira lista vista a seguir contém palavras ou frases, cada qual com um “correspondente” na segunda 
lista, por exemplo, “sódio” na primeira lista pode ser associado a “metal” na segunda lista. Encontre os 
“parceiros”; só existe uma associação para cada par de palavras ou frases. 


Lista 1 Lista 2 

Sódio Estrutura antifluorita 
lodeto de cádmio Semicondutor extrínseco 
Sítio octaédrico Óxido duplo 


Silício dopado com gálio Polimorfos 


Sulfeto de sódio Estrutura da fluorita 


Perovskita Metal 

Fluoreto de cálcio Semicondutor intrínseco 
Arseneto de gálio Estrutura em camadas 
Wurtzita e blenda de zinco Hexacoordenado 

Óxido de estanho(IV) Cassiterita 





TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


6.33 


6.34 


6.35 


6.36 


Apesar da dependência em todo o mundo em relação ao uso do Si como semicondutor, de longe, os 
principais usos do Si são para as indústrias metalúrgicas. Fazendo referência às seções deste livro, comente 
sobre a importância do silício para a indústria do ferro e do aço, e para a indústria de transformação do Mg. 
Quase todos os diamantes naturais são impuros e contêm nitrogênio substitucional. Aglomerados de átomos 
de N estão presentes em diamantes do Tipo la (a estrutura de defeito mais comum), enquanto os diamantes 
do tipo 1b contêm átomos de N bem separados. (a) O que se entende por “nitrogênio substitucional”? (b) Em 
que tipo de ambiente um átomo de N residirá em um diamante natural? (c) Desenhe um diagrama para 
ilustrar a estrutura de banda do diamante, assumindo que não há defeitos. Explique por que o diamante é um 
isolante. (d) O nível doador associado ao nitrogênio encontra-se cerca de 1,7 eV abaixo da banda de 
condução. Como é que este nível doador aparece? Por que os diamantes naturais não se comportam como 
semicondutores? 

TO, ocorre naturalmente em três polimorfos: rutilo (Fig. 6.22) anatase (Fig. 6.30) e brookita. (As células 
unitárias do rutilo e anatase podem ser vistas em 3D consultando-se www.pearsoned.co.uk/housecroft e 
seguindo as conexões para as figuras.) O rutilo é comercialmente importante como um pigmento branco em 
tintas, papel e plásticos, e nos últimos estágios de sua fabricação, as sementes de cristais de rutilo são 
adicionadas. Anatase atua como um fotocatalisador e tem um papel vital nas, por exemplo, células solares 
sensibilizadas por corante. (a) Que método analítico é rotineiramente utilizado para visualizar polimorfos de 
um composto? Explicar brevemente como a técnica pode ser utilizada para distinguir anatase de rútilo. (b) 
Quais são os ambientes de coordenação de cada centro de Ti(IV) e íon O? no anatase? (c) Use a célula 
unitária da Fig. 6.30 para confirmar a estequiometria da fase de anatase. (d) Anatase cristaliza 
preferencialmente em condições ambiente e se transforma em rutilo em temperaturas mais elevadas. Ao 
nível estrutural, como é que se imagina que ocorra a mudança de fase? 

O mineral brucita, Mg(OH), adota uma estrutura do tipo Cdl, e a substituição do Mg” por Al”* resulta em 
uma série de materiais de fórmula geral [Mg «Ab(OH),] (Xr )xm +: mH20 em que x = 0,10-0,35. (a) Com o 
auxílio de um diagrama, descreva a estrutura protótipo do CdL. Detalhe as interações que operam dentro e 
entre as camadas. (b) Os cristais brucita são facilmente clivados em uma direção. Por que ocorre isso? (c) 
Qual é o efeito de ir do Mg(OH) para [Mg;xALb(OH),|(Xn-)x»m - mH20 na carga das camadas na rede 
cristalina? (d) Sugira onde os ânions X~ e as moléculas de água residem no [Mg xALb(OH),] (Xn-)xm - 
mH,O, e comente sobre as forças intermoleculares que operam dentro da rede cristalina. (e) Os materiais 
[Mg;+«Ab(OH),](Xw )xm + mH20 podem ser usados para remover ânions tóxicos (por exemplo arsenita, 
[AsO] ) da água. Sugira por que eles são adequados para essa aplicação e como ocorre a extração do ânion. 


| | | 
| 
| | | 
| | f 


J= 
















As Fig. 6.30 A célula unitária do anatase (um polimorfo do TiO,). Código de cores: Ti, prata; O, vermelho. 


t Todas as mudanças de fase mencionadas no presente capítulo são à pressão atmosférica, a menos que seja dito o contrário. 


t Para discussões mais detalhadas da origem da estrutura acc distorcida do índio e uma visão geral das estruturas dos metais do 
grupo 13, veja: U. Háussermann et al. (1999) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 38, p. 2017; U. Hãussermann et al. (2000) Angew. 
Chem. Int. Ed., vol. 39, p. 1246. 


1 Embora frequentemente nos refiramos a “pressão atmosférica”, uma pressão de 1 bar (1,00 x 10º Pa) foi definida pela IUPAC 
como a pressão padrão. Até 1982, a pressão padrão era 1 atmosfera (1 atm = 101.300 Pa) e essa pressão continua em uso em 
algumas tabelas de dados físicos. 

t É importante não perder de vista o fato de que o modelo de esferas rígidas é aproximado e entra em conflito com a visão 
quantomecânica do átomo. 

t A variação das fases com a temperatura e estequiometria do Cu:Zn é mais complexa do que esta descrição implica; veja N.N. 
Greenwood and A. Earnshaw (1997) Chemistry of the Elements, 2nd edn., Butterworth-Heinemann, Oxford, p. 1178. 

t Para um tratamento matemático da estatística de Fermi-Dirac, veja o Apêndice 17 em M. Ladd (1994) Chemical Bonding in 
Solids and Fluids, Ellis Horwood, Chichester. 

t Os nomes II-V e II-VI são oriundos dos antigos nomes para os grupos 13 (TIA), 15 (VA), 12 (IB) e 16 (VIA). 

t Você deve notar que alguns livros-texto definem energia de rede para o processo inverso, isto é, a energia necessária para 
converter um sólido iônico em seus íons gasosos constituintes. 

* O módulo de um número real é seu valor positivo, por exemplo, |z+| e |z | são ambos positivos. 

** Veja também: J.G. McCaffrey (2009) J. Chem. Educ., vol. 86. p. 1450 — “A simple spreadsheet program for the calculation of 
lattice-site distributions”. 

t As forças de dispersão também são conhecidas como forças de dispersão de London. 


t? Em alguns casos, pode-se incorrer em erro significativo. Para uma discussão profunda da relação entre energia de rede e 
entalpia de rede, veja: H.D.B. Jenkins (2005) J. . Chem. Educ., vol. 82, p. 950. 


t? 115 pm se refere a um íon Ag* hexacoordenado; o Fion para um íon tetracoordenado é 100 pm. 
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7.1 Introdução 


A importância da água como um meio para as reações inorgânicas resulta não apenas do fato de que ela é muito 
mais facilmente disponível do que qualquer outro solvente, mas também devido à abundância de dados físico- 
químicos acurados para soluções aquosas em comparação com a relativa escassez de tais dados para soluções em 
solventes não aquosos. Este capítulo está centrado principalmente nos equilíbrios e, na Seção 7.2 e Boxe 7.1, 
revemos os cálculos envolvendo constantes de equilibrio ácido-base. 

A água líquida é aproximadamente 55 molar em H20, um fato que normalmente é esquecido no estudo da 
fisico-química clássica, no qual, por convenção, consideramos a atividade (veja a Seção 7.3) (e, 
consequentemente, a concentração aproximada) da água como unitária. 





Mostre que a água pura é aproximadamente 55 molar. 


Massa específica da água = 1 g cm” 


Assim, 1000 cm” (ou 1 dm”) tem uma massa de 1000 g 
Para a H2O, M, = 18 


o : 
Número de mols em 1000 g= e — 55,5 — número de mols por dm 


Portanto, a concentração da água pura = 55 mol dm”. 





1. Quantos mols de H2O existem em 100 g de água pura? 
[Resp.: 5,55 mols] 


2. Se a massa específica de D,O é 1,105 g cm, mostre que 99,9% de água deuterada é aproximadamente 55 molar. 


7.2 Propriedades da água 


Estrutura e ligação de hidrogênio 


À pressão atmosférica, a HO sólida pode adotar um de dois polimorfos, dependendo das condições de 
cristalização. Descrevemos somente a forma normal do gelo, cuja estrutura foi determinada com precisão através 
de difração de nêutrons (veja a Seção 4.11). O gelo possui uma estrutura tridimensional infinita. O fato principal 
para tornar a estrutura rígida é a ligação de hidrogênio intermolecular (veja a Seção 10.6). Existem 13 polimorfos 
cristalinos do gelo que se cristalizam em diferentes condições de temperatura e pressão. Sob a pressão 
atmosférica, o gelo comum cristaliza com a estrutura mostrada na Fig. 7.1. A rede formada pela ligação de 
hidrogênio pode ser descrita em termos de um tipo de estrutura da wurtzita (veja a Fig. 6.21), na qual os átomos de 
O ocupam os sítios dos centros de Zn e S. Isso coloca cada átomo de O em um ambiente tetraédrico em relação 
aos outros átomos de O. Cada átomo de O está envolvido em quatro ligações de hidrogênio por meio da utilização 
de dois pares isolados e dois átomos de H (Fig. 7.1). As ligações de hidrogênio são assimétricas (distâncias O-H = 
101 pm e 175 pm) e não lineares; cada átomo de H encontra-se ligeiramente afastado da reta O....O, de modo que 
o ângulo da ligação intramolecular H—-O-—H é de 105º. A estrutura da wurtzita é muito aberta e, como resultado, o 
gelo tem uma massa específica relativamente baixa (0,92 g cm). Na fusão (273 K), a estrutura colapsa 
parcialmente, o que permite que algumas cavidades da rede sejam ocupadas por moléculas de H3O. 
Consequentemente, a massa específica aumenta, atingindo um máximo a 277 K. Entre 277 e 373 K, a expansão 
térmica é o efeito dominante, fazendo com que a massa específica diminua (Fig. 7.2). Mesmo na temperatura de 
ebulição (373 K), grande parte da ligação de hidrogênio permanece e é responsável pela água ter elevados valores 
de entalpia e entropia de vaporização (Tabela 7.1 e veja a Seção 10.6). A força de uma ligação de hidrogênio no 
gelo ou na água líquida é de = 25 kJ mol"! e, dentro do seio do líquido, as ligações intermoleculares são 
continuamente formadas e quebradas (transferindo desta maneira um próton entre as espécies) e o tempo de vida 
de uma determinada molécula de H,O é de somente = 10"!2 s. Aglomerados de água, tais como (H,0),, com 
distribuições de moléculas de H2O como no gelo, foram caracterizados estruturalmente em alguns compostos no 
estado sólido.! 





Ao lidar com o equilíbrio ácido-base em solução aquosa, três constantes de equilíbrio são especialmente importantes: 


e Kéa constante de dissociação ácida. 
e Kéa constante de dissociação básica. 
e Kwéa constante de autoionização de água. 


Equações essenciais relativas aos equilíbrios ácido-base são apresentadas a seguir. Expressões envolvendo concentrações são aproximações, uma vez que rigorosamente deveríamos usar 
atividades (veja o texto principal). Além disso, para um ácido fraco, HA, admitimos que a concentração em solução aquosa do ácido dissociado em equilíbrio é desprezível em relação à 
concentração do ácido presente inicialmente; as aproximações são semelhantes para uma base fraca. 

Para um ácido fraco geral HA em solução aquosa: 


HA (ag) + H,O(l) = [H;0]" (ag) + A” (ag) 


» — moa]  [H50"]AT] 
“o JHAIH,0) [HA] 



































Por convenção, [H20] = 1; rigorosamente, a atividade do solvente H20 é 1 (veja a Seção 7.3). 
Para uma base fraca geral B em solução aquosa: 


B(aq) + H;O(1) = BH” (ag) + [OH] (ag) 


g, — BH" J[OH7] _ [BH*] [OH] 
' |B[H,0) [B] 


pŘ, = -log K, K, =107* 
ph, = — log Kp K, = 1077% 
Ky = [H;0*][OH7] = 1,00 x 107" 
pk. = — log Ką = 14,00 

Ke = K, x Kp 


pH = — log [H,0"] 


Exemplo de revisão 1: Calcule o pH do ácido acético 0,020 m aquoso (Ka = 1,7 x 10) 


O equilíbrio em solução aquosa é: 


MeCO; H(ag) + H,0/1) = [MeCO;] (ag) + [40] (ag) 




































































e K é dada por: 
> _ |JMelCO, ][H,0*] _ [MeCO; |[H;0*] 
< = [Meco,HI[H,0] ”— [MeCO,H] 


uma vez que a [H20] é considerada unitária. Nessa equação estamos tratando com as concentrações de equilíbrio. 
Como [MeC0,"] = [H;0*] 
| H; O+ F 
* — [MeCO,H] 


[H,0"] = yK, x [MeCO,H] 
































A concentração inicial de MeCO-H é 0,020 mol dm™ e, uma vez que o grau de dissociação é muito pequeno, a concentração de equilíbrio do MeCO,H = 0,020 mol dm™. 
HOt] = 41,7 x 1075 x 0,020 
[H,0*] = 5,8 x 10“moldm ~ 


O valor do pH pode ser determinado agora: 


pH = — log [H407] 


log (5,8 x 10 t 


a 
— J; 


A 
i= 


Para verificar que a suposição de que [MeC0>H] equilíbrio = [MeCOzH]iniciai é válida: 
concentração inicial de ácido era 0,020 mol dm™, e a concentração de equilíbrio do [H;30]* foi determinada como 5,8 x 107 mol dm™. 
pres a 
3,4 x 10 RR PoR 
——— x 100% = 2,9% 
0.020 


Isso confirma que o grau de dissociação é muito pequeno e a suposição feita foi válida. 

















Grau de dissociação — 


Exemplo de revisão 2: Determine a concentração de [oH] presente em uma solução 5,00 x 10 mol dm? de Ca(oH),. 
Em uma concentração de 5,00 x 10 mol dm™, o Ca(OH), está completamente ionizado, com dois mols de [0H]” sendo produzidos para cada mol de Ca(OH),. 
OH] = 2 x 5,00 x 10º = 1,00 x 10“ moldm”? 
Para encontrar o pH, precisamos determinar [H30"]: 
K, = [H,50']|0H"] = 1,00 x 10"! (a 298K) 
1,00 x 107" 


Ton 07 = 100 x 10" mol dm” 
OO x 10 


[H,0" | = 


pH = — log [H;0"] = 10,0 


Exemplo de revisão 3: o valor de Ka para o HCN é 4,0 x 107º. Qual é o valor de pK, para o [CN]? 


O Ka para o HCN e o K para o [CN]” estão relacionados pela expressão: 


K x K, = K, = 1,00 x 10 "(a 298K) 


A, EMI IO | 
== — 2,5 x 107º 























E o 40 = 10 -10 ' 
pk, = — log Ky = 4.6 





Fig. 7.1 Parte da estrutura do gelo comum; ela consiste em uma rede tridimensional de moléculas de H,O ligadas por ligação de 
hidrogênio. 
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Fig. 7.2 Variação da massa específica da água entre 283 e 373 K. 


Tabela 7.1 Algumas propriedades físicas da água 


Propriedade Valor 
Ponto de fusão/K 273,00 
Ponto de ebulição/K 373,00 
Entalpia de fusão, ArusH°(273 K) /kJ mol”! 6,01 
Entalpia de vaporização, AvapH°(373 K) /kJ mol”! 40,65 
Entropia de vaporização, Avap$°(373 K) /J mol”! 109 
Permissividade relativa (a 298 K) 78,39 
Momento de dipolo, u/ debye 1,84 


Quando a água atua como solvente, as ligações de hidrogênio entre as moléculas de água são destruídas 
quando passam a existir as interações água-soluto. Essas interações podem ser interações ion-dipolo (por exemplo, 
quando se dissolve NaCl) ou novas ligações de hidrogênio (por exemplo, quando se mistura H2O e MeOH). 


A autoionização da água 


Água em si é ionizada em uma extensão muito pequena (Eq. 7.1) e o valor da constante de autoionização, Kw (Eq. 
7.2), mostra que o equilibrio tende para o lado esquerdo. A autoionização na Eq. 7.1 também é chamada de 
autoprotólise. 


2H.,0(1) = |H;0/" (ag) + [0H] (ag) (7.1) 


Água fon oxônio ton hidróxido 
K, = [H,0"][0H"] = 1,00 x 107 (a 298K) (7.2) 


Embora usemos concentrações na Eq. 7.2, isto é uma aproximação (veja a Seção 7.3). 

Em solução aquosa, os prótons estão solvatados e, por isso, é mais correto escrever [H:O] (aq) em vez de H* 
(aq). Mesmo isto é supersimplificado porque o íon oxônio é mais hidratado e espécies como [H505]" (veja a Fig. 
10.1), [H,05]" e [H904]' também estão presentes. 


Se um líquido puro se dissocia parcialmente em íons, diz-se que ocorreu a sua autoionização. 
A água como um ácido ou uma base de Bronsted 
Um ácido de Bronsted pode atuar como um doador de próton e uma base de Bronsted pode funcionar como um receptor de próton. 


O Equilíbrio 7.1 ilustra que a água pode atuar tanto como um ácido de Bronsted quanto como uma base de 
Bronsted. Na presença de outros ácidos ou bases de Bronsted, o papel da água depende das forças relativas das 
várias espécies em solução. Quando se borbulha HCI na água, o gás se dissolve e o Equilíbrio 7.3 é estabelecido. 


HCl(ag) + H50(1) = [H;0]* (ag) + CI (ag) (7.3) 


O cloreto de hidrogênio é um ácido muito mais forte do que a água. Isso significa que o HCl doa um próton 
para o H20 e o Equilibrio 7.3 se encontra bem deslocado para o lado direito, de tal modo que o ácido clorídrico é 
considerado como estando totalmente dissociado, ou seja, é um ácido forte. A água aceita um próton para formar o 
[H;0]" e se comporta como uma base de Bronsted. No sentido inverso, o [HO] atua como um ácido fraco e o CI 
como uma base fraca. Os íons [H50]" e CI são, respectivamente, o ácido conjugado e a base conjugada do H,O e 
do HCl. 

Em uma solução aquosa de NH, a água se comporta como um ácido de Bronsted, doando H* (Eq. 7.4). Na Eq. 
7.4, o [NH4]' é o ácido conjugado do NH, enquanto o H,O é o ácido conjugado do [OH]. Inversamente, o NH; é 
a base conjugada do [NH,]' e o [OH] é a base conjugada do H,0. 


NH; (aq) + H;0(1) = [NH4]” (ag) + [OH] (ag) (1.4) 


A Eq. 7.5 fornece o valor de K para o Equilíbrio 7.4 e mostra que o NH; atua como uma base fraca em solução 
aquosa. Isto é explorado mais a frente no Exemplo resolvido 7.2. 
NH, OH | ; a 
K=->D—D—— = l8 x 107 (a 298 K) (7.5) 
NH, c o 
Ácidos e bases conjugados estão relacionados como é visto a seguir: 


HA(aq) + HO(l) == A(ag) + [H:0]*(aq) 


ácido base base ácido 
conjugado | conjugada 2 conjugada | conjugado 2 
| par ácido-base | conjugado 





par ácido-base conjugado 








Usando os valores de Ka para o [NH,]' = 5,6 x 10!º e Kw = 1,00 x 10!º, determine o valor de K para o 
Equilíbrio 7.4. 


Inicialmente, escrevemos o equilíbrio para o qual os dados em questão se referem: 


[NH;]" (aq) + H,0(1) = NH; (ag) + [H;0]" (ag) 
K, = 5,6 x 107" 
H. O(l) + H-0(1) = [H,0) (ag) + [OH] (ag) 
Kẹ = 1,00 x 107! 
NH; (aq) + H,0(1) = [NH4]" (aq) + [OH] (ag) K =? 


Escrevemos agora as expressões para cada K: 


“to [NH] [H;0] = 

LE IO 1 E i | 

Ka = 5.6 x 10 -Na (1) 

Kẹ = 1,00 x 10"! = [H;0*][0H”] (2) 

[NH] [OHT] P 

K E a RJ. 
[NH:| 


O lado direito da Eq. (3) pode ser escrito em termos dos lados direitos das Eqs. (1) e (2): 
INH, *][OH-] __[H;0*][OH7] 
NH] [ae 









































[NH4] 
A substituição dos valores de K, e Kw dá: 


INH; “OH” 1,00 x 107" in 
[NH;] 56x 10 0 O 


Este valor concorda com o que é citado no texto (Eq. 7.5). 





Todos estes exercícios se referem ao equilíbrio presente no exemplo resolvido anterior. 


1. Confirme que o [NH;4]* é um ácido mais forte em solução aquosa do que o H20. 
2. Confirme que o NH; atua como uma base em solução aquosa. 


3. Para cada um dos equilíbrios, escreva o par ácido-base conjugado. 


7.3 Definições e unidades em solução aquosa 


Nesta Seção, discutimos as convenções e as unidades geralmente utilizadas no estudo de soluções aquosas. Em 
alguns aspectos, essas não são as mesmas que as utilizadas em muitas outras áreas da química. No nível de 
trabalho deste livro e, muitas vezes, na prática em laboratório, podem ser feitas algumas aproximações, mas é 
crucial compreender as suas limitações. 


Molaridade e molalidade 


Uma solução aquosa um molar (1 m ou 1 mol dm™°) contém um mol de soluto dissolvido em um volume de água 
suficiente para se obter 1 dm? de uma solução. Ao contrário, se um mol de soluto é dissolvido em 1 kg de água, a 
solução é dita ser um molal (1 mol kg 1). 


Estado-padrão 


Já estamos acostumados com o conceito de estado-padrão em relação a sólidos, líquidos e gases puros. O estado- 
padrão de uma substância sólida ou líquida, quer pura ou em uma mistura, ou para um solvente é considerado 
como o estado da substância pura, a 298 K e à pressão de 1 bar (1 bar = 1,00 x 10º Pa). O estado-padrão de um 
gás é o gás puro, a 298 K e à pressão de 1 bar, apresentando comportamento de gás ideal. 

Para um soluto em uma solução, a definição de seu estadopadrão é referida a uma situação de diluição infinita: 
é o estado (um estado hipotético) na molalidade-padrão (mº), 1 bar de pressão e exibindo um comportamento de 


solução infinitamente diluída. No estado-padrão, as interações entre as moléculas ou íons do soluto são 
desprezíveis. 


Atividade 


Quando a concentração de um soluto é maior do que cerca de 0,1 mol dm, as interações entre as moléculas ou 
íons do soluto são significativas, e as concentrações efetivas e reais já não são iguais. Torna-se necessário definir 
uma nova grandeza chamada atividade, que é uma medida da concentração, mas que leva em conta as interações 
entre as espécies em solução. A atividade relativa, a;, de um componente 1 é adimensional e é definida pela Eq. 
7.6 na qual u; é o potencial químico do componente i, 14; é o potencial químico-padrão de i, R é a constante molar 
dos gases, e T é a temperatura em kelvin.* 


u = pE + RT hna; (7.6) 
A atividade de qualquer substância pura no seu estado-padrão é definida como unitária. 


A atividade relativa de um soluto está relacionada com a sua molalidade através da Eq. 7.7, em que y; é o 
coeficiente de atividade do soluto, e m; e m;° são a molalidade e a molalidade do estado-padrão, respectivamente. 
Uma vez que a molalidade do estado-padrão é definida como unitária, a Eq. 7.7 se reduz à Eq. 7.8. 
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Apesar de que todas as expressões termodinâmicas que envolvem soluções aquosas devam obrigatoriamente ser 
expressas em termos de atividades, os químicos inorgânicos e os alunos, em particular, podem tratar com situações 
em que duas condições são verdadeiras: 


e resolução de problemas envolvendo soluções muito diluídas (<1 x 10º mol dm~’); 
e não são necessárias respostas muito acuradas. 


Se essas condições existem, é possível aproximar a atividade do soluto pela sua concentração, que é medida, na 
maioria das vezes, em molaridade. Usamos essa aproximação ao longo deste livro, mas é crucial que se tenha em 
mente as limitações desta abordagem. 


7.4 Alguns ácidos e bases de Bronsted 


Quanto maior o valor de Ka, mais forte é o ácido. 
Quanto menor o valor de pKa, mais forte é o ácido. 
Quanto maior o valor de Kp, mais forte é a base. 
Quanto menor o valor de pk, mais forte é a base. 


Ácidos carboxílicos: exemplos de ácidos monobásicos, dibásicos e polibásicos 


Nos compostos orgânicos, a acidez é frequentemente associada à presença de um grupo ácido carboxílico (CO>H) 
e é relativamente fácil determinar o número de átomos de hidrogênio ionizáveis no sistema. O ácido acético,* 7.1, 
é um ácido monobásico, uma vez que ele pode doar somente um próton. O ácido etanodioico (ácido oxálico), 7.2, 
pode doar dois prótons e por isso é um ácido dibásico. O ácido tetrabásico, 7.3, e os ânions derivados dele são 
comumente encontrados na química de coordenação, o nome usual para este ácido é NNN;N- 
etilenodiaminotetracético (veja a Tabela 7.7) e é geralmente abreviado como H4EDTA. 


O HO O 


HOC TN 
N No /— COH 
F 

HOC —/ | N 


H4EDTA —— LUM 


(7.3) 


O Equilíbrio 7.9 descreve a dissociação ácida do MeCO,H em solução aquosa. Ele é um ácido fraco com K, = 
1,75 x 10º,a 298 K. 
MeCO;H(ag) + H,0(1) = [H;0]* (ag) + [MeCOs] (ag) 
Ácido acético lon acetato (7.9) 
(Ácido etanoico) (on etanoato) 
Os ácidos 7.2 e 7.3 sofrem dissociação em etapas em solução aquosa e as Eqs. 7.10 e 7.11 descrevem as etapas 
para o ácido oxálico. 


COsH CO 
| (ag) + HOM) = [HOlag) + | (ag) 
CO,H COH 
K (1) = 5,90 x 107 (298K) (7.10) 
CO | CO 
(a) + HOM) = [HOag) + | (ag) 
CO-H CO 
K (2) =640 x 10 (298K) (7.11) 


Cada etapa de dissociação tem uma constante de equilíbrio associada (a constante de dissociação ácida), e para 
ácidos polibásicos é geral que K,(1) > K(2), e assim por diante; é mais difícil remover H* a partir de um ânion do 
que a partir de uma espécie neutra. Os valores das constantes de equilíbrio podem ser dependentes da temperatura, 
de modo que é importante incluir a temperatura na qual se aplica o valor indicado. Em geral, os valores indicados 
referem-se normalmente a 293 ou 298 K. Neste livro, salvo indicação em contrário, os valores de K, se referem a 
298 K. 


Ácidos inorgânicos 


Em química inorgânica, haletos (ou halogenetos) de hidrogênio e oxiácidos são extremamente importantes em 
termos de comportamento ácido em solução aquosa. Cada um dos haletos de hidrogênio é monobásico (Eq. 7.12) 
e para X = Cl, Br e I, o equilíbrio encontra-se deslocado para o lado direito, fazendo com que eles sejam ácidos 
fortes. Em cada caso, K, > 1. Observe que isso significa que os valores de pK, são negativos (pK, do HCI = —7; do 
HBr = —9: do HI = —11), uma vez que pK, = —log K,. Em muitos casos, a Eq. 7.12, para X = Cl, Br ou I, é escrita 
mostrando apenas a reação direta, enfatizando-se assim o comportamento de ácido forte. O fluoreto de hidrogênio, 
por outro lado, é um ácido fraco (pK, = 3,45). 


HX (aq) + H,0(1) = [H50] (ag) + X` (ag) (7.12) 


A definição da IUPAC de um oxiácido é “um composto que contém oxigênio, pelo menos um outro elemento, no mínimo um hidrogênio ligado ao oxigênio, e que produz uma base 
conjugada pela perda do próton. 





Em 2005, a IUPAC publicou um conjunto de novas diretrizes para a nomenclatura sistemática de ácidos inorgânicos e seus derivados. Muitos oxiácidos inorgânicos possuem nomes não 
sistemáticos (usuais) que são de uso diário, e a IUPAC reconhece que é irrealista abandonar nomes, tais como ácido sulfúrico, ácido nítrico, ácido fosfórico, ácido bórico e ácido perclórico. 
Entretanto, esses nomes não fornecem informações sobre a composição e estrutura. 

O método de dar um nome sistemático a um oxiácido inorgânico usa um nome aditivo. Isso mostra a conectividade do átomo central, bem como os grupos ligados ao átomo central. 
A estrutura de uma molécula de ácido sulfúrico é mostrada a seguir: 





A fórmula é geralmente escrita como H2504, mas SO>(0H)> proporciona mais informação. Esta maneira de escrever a fórmula nos diz imediatamente que o átomo central S está ligado a 
dois grupos OH e dois átomos de O. O nome sistemático aditivo é construído de forma semelhante: di-hidroxidodióxido de enxofre (di-hidróxido = 2 OH, dióxido = 2 0). 


Apesar de a fórmula do ácido fosfínico ser normalmente escrita como H3P0;, ele tem a estrutura mostrada a seguir: 





Uma fórmula mais representativa é PH20(0H) e o nome aditivo é di-hidreto-hidróxido-óxido de fósforo (di-hidreto = 2 H, hidróxido = OH, óxido = 0). 
A tabela vista a seguir lista alguns oxiácidos inorgânicos apresentando os nomes usuais e os nomes sistemáticos. O último exemplo (ácido hipocloroso) ilustra como nomear um 
composto em que o átomo central é oxigênio. 


Fórmula Nome comum aceito Nome aditivo sistemático 


HB0; = B(OH); Acido bórico Tri-hidróxido de boro 


H2C0; = CO(0H), 
H4Si0; = Si(OH)4 
HNO; = NO>(0H) 
HNO: = NO(OH) 
H3P0; = PO(OH); 
H250, = SO>(0H)> 
H250; = SO(0H); 
HCIO, = C10;(0H) 
HCIO: = CIO(OH) 


HCIO = O(H)CI 


Acido carbônico 
Acido silícico 
Acido nítrico 
Acido nitroso 
Acido fosfórico 
Acido sulfurico 
Acido sulfuroso 
Acido perclórico 
Acido cloroso 


Acido hipocloroso 


Di-hidróxido-óxido de carbono 
Tetra-hidróxido de silício 
Hidroxidodióxido de nitrogênio 
Hidróxido-óxido de nitrogênio 
Tri-hidróxido-óxido de fósforo 
Di-hidróxidodióxido de enxofre 
Di-hidróxido-óxido de enxofre 
Hidroxidotrióxido de cloro 
Hidróxido-óxido de cloro 


Clorido-hidrido de oxigênio 


Para os ácidos ou bases conjugados de oxiácidos, se aplicam novamente regras aditivas. Além disso, a carga global é mostrada no nome. Por exemplo, [H;504]* tem a seguinte estrutura: 





O nome sistemático é tri-hidróxido-óxido de enxofre(1-+). A base conjugada do ácido sulfúrico é [HS0,]”, que é frequentemente chamada íon hidrogenossulfato. A fórmula também 
pode ser escrita como [S0s(0H)]”, e o nome aditivo é hidroxidotrióxido de enxofre(1-). A tabela vista a seguir lista exemplos de bases conjugadas de alguns oxiácidos. Observe que, 
usando a nomenclatura sistemática, a terminação “-ato” é usada para todos os ânions. Isso contrasta como os métodos antigos de distinguir entre, por exemplo, [N02] e [N0;] usando 
nitrito e nitrato. 


Fórmula Nome comum aceito Nome aditivo sistemático 


[B0;];- Borato Trioxidoborato(3—) 


[HC0;]7 = [CO>(0H)]” Hidrogenocarbonato Hidroxidodioxidocarbonato(1—) 


[C03]* Carbonato Trioxidocarbonato(2—) 

[NO] Nitrato Trioxidonitrato(1—) 

[N0] Nitrito Dioxidonitrato(1—) 

[H>P04] = [PO>(0H)>]— Di-hidrogenofosfato Di-hidroxidodioxidofostato(|—) 
[HP0,]2— = [P0;(0H)]2— Hidrogenofosfato Hidroxidotrioxidofosfato(2—) 
[PO,]* Fosfato Tetraoxidofosfato(3-—) 

[HS0,]” = [S0s(0H)]” Hidrogenossulfato Hidroxidotrioxidossulfato(1—) 
[S04] Sulfato Tetraoxidossulfato(2—) 

[OCI] Hipoclorito Clorido-oxigenato(1—) 


Na maior parte deste livro, usamos nomes comuns para os ácidos inorgânicos. Para obter detalhes completos da nomenclatura sistemática, incluindo os “nomes do hidrogênio” (uma 
nomenclatura alternativa para compostos contendo hidrogênio e íons) e como lidar com estruturas de anéis e em cadeia, consulte a referência: Nomenclature of Inorganic Chemistry 
(IUPAC 2005 Recommendations), senior eds N.G. Connelly and T. Damhus, RSC Publishing, Cambridge, p. 124. 


Exemplos de oxiácidos incluem o ácido hipocloroso (HOCJ, o ácido perclórico (HCIO,), o ácido nítrico 
(HNOs), o ácido sulfúrico (H,SO4) e o ácido fosfórico (H:PO,). Existem nomes comuns para oxiácidos que são 
muito conhecidos, de modo que a IUPAC recomendou que tais nomes fossem mantidos. Neste livro, seguimos 
esta recomendação, embora no Boxe 7.2 apresentemos a nomenclatura sistemática. 

Existe uma grande variedade de oxiácidos e nos próximos capítulos vamos introduzir muitos deles. Observe 
que: 


e oxtácidos podem ser mono, di ou polibásicos; 
e nem todos os átomos de hidrogênio em um oxiácido são necessariamente ionizáveis. 


Ácido nítrico, ácido nitroso e ácido hipocloroso são exemplos de ácidos monobásicos. O HNO; está 
essencialmente completamente ionizado em solução aquosa (Eq. 7.13), mas o HNO, e o HOCI comportam-se 
como ácidos fracos (Eqs. 7.14 e 7.15). 


HNO, (ag) + H,O(1) = [H;0]/ (ag) + [NO:| (aq) 
Ácido nítrico jon nitrato 


pk, = — 1,64 (7.13) 


HNO(aq) + H-0({1) = [H;0|" (ag) + |INOs) (ag) 
Ácido nitroso lon nitrito 


pK, = 3,37 (285K) (7.14) 


HOCl(aq) + H,0(1) = |H;0/" (ag) + JOCI (ag) 


Ácido hipocloroso Ion hipoclorito 
pk, = 4.53 (7.15) 
O ácido sulfúrico é dibásico. Em solução aquosa, a primeira etapa de dissociação está bem deslocada para o lado 


da direita (Eq. 7.16), mas o [HSO,] é um ácido fraco (Eq. 7.17). Duas séries de sais podem ser isoladas, como, 
por exemplo, hidrogenossulfato(1—) de sódio (NaHSO,) e sulfato de sódio (Na,SO4). 
H,SO,(aq) + H-0(1) = [H;0|" (ag) + |[HSO,| (ag) 


Acido sulfúrico Ion hidrogenossulfato(] =) 


pK, = —-2,0 (7.16) 


HS0) (ag) + H-0(1) = |[H;0] (ag) + [504] (ag) 


Íon sulfato 


pK, = 1,92 (7.17) 


Tabelas de dados e a existência de sais cristalinos podem às vezes ser enganadoras, como é o caso do “ácido 
sulfuroso”. Não é possível isolar o H2SO; puro, ainda que muitas vezes nos refiramos ao “ácido sulfuroso” e os 
valores das constantes de dissociação ácida estejam disponíveis (Eqs. 7.18 e 7.19). 


H,S0, (aq) + H,0(1) = |H,0]" (ag) + |[HSOs| (ag) 


Acido sulfuroso lon hidrogenossulfitoi1-—) 


ph, = 1,52 (7.18) 


[HSO;] (ag) + H,O(1) = [H0] + (ag) + [S0,]" (ag) 
lon sulfito 


pk, = 6,92 (7.19) 


Uma solução aquosa de “ácido sulfuroso” pode ser preparada por dissolução de SO, em água (Eq. 7.20), mas a 
constante de equilíbrio indica que essas soluções contêm principalmente SO, dissolvido. Uma situação semelhante 
surge para o “ácido carbônico”, HCO; (veja a Seção 14.9). 


50, (ag) + HOD = HSO,(ag) K < 107 (7.20) 


Nos oxiácidos anteriores, cada átomo de hidrogênio está ligado ao oxigênio no ácido livre, e o número de átomos 
de H corresponde à basicidade do ácido. Entretanto, este não é sempre o caso; por exemplo, embora o ácido 
fosfínico tenha a fórmula H;PO», existe apenas uma ligação O-H (estrutura 7.4) e o HPO, é monobásico (Eq. 
7.21). Outros exemplos deste tipo são apresentados na Seção 15.11. 
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a PE 


Ho d “om 
H 








(7.4) 


H;POs(ag) + H,O(1) = |[H;0] (ag) + [H-PO-|7 (ag) 
Ácido fosfínico 


(7.21) 


e Í 


Bases inorgânicas: hidróxidos 


Muitas bases inorgânicas são hidróxidos, e o termo álcali é comumente usado. Os hidróxidos do grupo 1, NaOH, 
KOH, RbOH e CsOH, são bases fortes, estando essencialmente completamente ionizados em solução aquosa. O 
LiOH é o hidróxido mais fraco (pk, = 0,2). 


Bases inorgânicas: bases nitrogenadas 


O termo “bases nitrogenadas” tendem a sugerir amônia e aminas orgânicas (RNH,), mas há uma série de 
importantes bases nitrogenadas immorgânicas relacionadas com o NH3. A amônia se dissolve em água e funciona 
como uma base fraca, aceitando H* para formar o íon amônio (Eq. 7.4). Embora as soluções de NH; em água 
sejam muitas vezes chamadas de hidróxido de amônio, não é possível isolar amostras sólidas de “NH4OH”. O 
“NH4OH” comercialmente disponível compreende soluções aquosas de NH3. 

Podem surgir dúvidas a partir das tabelas de dados para as constantes de dissociação das bases. Algumas 
tabelas citam K, ou pk», enquanto outras apresentam valores de K, ou pK,. Para a relação entre Ka e Kp, veja o 
Boxe 7.1. Assim, um valor de pK, para a “amônia” de 9,25 é na realidade o valor do íon amônio e refere-se ao 
Equilíbrio 7.22, enquanto um valor de pK, de 4,75 refere-se ao Equilíbrio 7.4. 


NH] (ag) + H-0(1) = [H;0]* (ag) + NH; (ag) 


pK, = 9,25 (7.22) 





O grau de dissociação do NH; em solução aquosa pode ser descrito em termos de um valor de Ka ou de Kb. 
Deduza uma relação entre os valores de pKa e pk». 


K, se refere ao equilíbrio: 
NHa (aq) + H0(1) = [NH] (ag) + [OH] (ag) 
- _ |NHy'|[OH | 

NH! 

K, se refere ao equilíbrio: 
[NH4] (aq) + H,0(1) = [H;0]" (aq) + NH; (aq) 
» _ [NB;][H;0"] 
Combinando as duas expressões obtemos: 
[NH;"] K, — [H;07] 
[NH;] [OH] Ka 
K, x K, = [H;0*] [OH] 











O produto do lado direito é igual a constante de autodissociação da água, Kw: 
K, x K = K, = 1,00 x 10! 


e, assim: 


pão + pA, = pÃ, = 14,00 





1. Seo pK, para o ácido conjugado do PhNH, é 4,63, qual é o pK, para o PANH;? A que equilíbrio K, e K, se referem? 
[Resp.: 9,37] 


2. Para o N5H,, pK = 6,05. Qual é o valor de K,? 
[Resp.: 8,91 x 1077] 


3. OpK, para o íon piridínio é 5,25. Calcule o valor de K, da piridina. 


o aa 
Jo L, 


H 
lon piridinio Piridina 


[Resp.: 1,78 x 107] 


Hidrazina, N2H;, 7.5, é uma base fraca de Bronsted (pK, = 6,05), mais fraca do que NH». Ela reage com ácidos 
fortes para produzir sais de hidrazínio (Eq. 7.23). 





(7.5) 


Nal | | ag | + HC] ad | — N-I l; [Cli aq ] Í TLA) 


O valor de pK, para a hidroxilamina, NH2OH, é 8,04, mostrando que ela é uma base mais fraca do que NH; ou 
N2H4. 


7.5 0 balanço de energia na dissociação ácida em solução aquosa 


Haletos de hidrogênio 


As forças dos diferentes ácidos em soluções aquosas tendem a ser discutidas nos livros-texto elementares de forma 
qualitativa. No caso dos haletos de hidrogênio, um tratamento exato em termos de propriedades termodinâmicas 
mensuráveis independentes é quase que possível. Consideremos a dissociação do HX (em que X é F, Cl, Br ou I) 
em solução aquosa (Equilíbrio 7.24 ou 7.25): 


HX (aq) + H,0(1) = |H;0] (ag) +X (ag) (7.24) 
HXiag) =H (agi +X (ag) (7.25) 
Os fatores que influenciam o grau de dissociação encontram-se resumidos na Fig. 7.3. A Eq. 7.26 relaciona K,, 


para a dissociação de HX em solução aquosa, com AG”, e esta propriedade termodinâmica depende das variações 
de entalpia e de entropia (Eq. 7.27). 


AG” = -RT in K (7.26) 


AG = AH” — TAS (1.27) 


Ea 


Dissociação ácida 
em solução aquosa 





HX(ag) Hag) + X (ag) 
h a 
Etapa(5) Etapa(6) 
Etapa(1) H) + Xg) 
À h 
Etapa(3) Etapai 4) 
T 
` Etapa(2) | | 
HX(g) = Hiz) + Xig) 


Fig. 7.3 O balanço de energia na dissociação de um haleto de hidrogênio, HX (X = F, Cl, Br ou 1), em solução aquosa pode ser 
considerado em termos de um ciclo de etapas. O significado de cada etapa é discutido no texto. 


Um ciclo de Hess relaciona o AHº de cada uma das etapas de (1) a (6) na Fig. 7.3 com o AH? para a etapa de 
dissociação ácida em solução aquosa. Na Fig. 7.3, a etapa (2) é a clivagem da ligação H-X para a molécula em 
fase gasosa. As etapas (3) e (5) são a ionização do átomo de H no estado gasoso e a hidratação do íon H* no estado 
gasoso, respectivamente. Essas duas etapas são comuns a todos os quatro haletos de hidrogênio. A etapa (4) é a 
ligação de um elétron ao átomo de X no estado gasoso, e a variação de entalpia associada é AscH (veja o 
Apêndice 9). A etapa (6) é a hidratação de X` no estado gasoso. 

A etapa (1) causa alguma dificuldade experimental. Ela é o inverso da dissolução de HX gasoso em água para 
formar o HX solvatado não dissociado. Como HCl, HBr e HI estão essencialmente completamente dissociados em 
solução aquosa, a medição da variação de entalpia ou da variação de entropia para a etapa (1) tem de ser calculada 
a partir de comparações com os gases nobres e haletos de metila, o que não é inteiramente satisfatório. Para o HF, 
que é um ácido fraco em solução aquosa diluída, pode parecer que os valores de AHº e ASº para a etapa (1) podem 


ser obtidos diretamente. Entretanto, os dados espectroscópicos de IV indicam que a espécie presente na solução é 
o par F .... HOH,” envolvendo o íon hidrogênio fortemente ligado. 

Nós devemos centralizar a nossa atenção nas conclusões que são obtidas a partir dos cálculos utilizando o ciclo 
da Fig. 7.3." Em primeiro lugar, consideramos a variação de entalpia para a dissociação de HX(ag). Uma vez que 
os valores de AH? para cada uma das etapas (3) e (5) são independentes do haleto, é a soma dos valores de AH? 
para as etapas (1), (2), (4) e (6) que determina a tendência dos valores de AHº para a reação 7.25. A Fig. 7.4 
resume os dados e ilustra porque é que há, de fato, uma diferença bastante pequena entre os valores da variação de 
entalpia global para a reação 7.25 para cada um dos haletos de hidrogênio. Cada reação é exotérmica, com valores 
de AH? na ordem HF < HC] < HBr = HI. Se considerarmos agora o termo TAS? para a reação 7.25, para cada um 
dos haletos, o efeito da sua inclusão é extremamente importante e faz com que o AGº para a reação 7.25 seja 
positivo para X = F e negativo para HCl, HBr e HI (Tabela 7.2). Valores calculados de pK, podem agora ser 
obtidos usando-se a Eq. 7.26 e estão listados na Tabela 7.2. Para efeitos de comparação, o valor experimental do 
pK, do HF é 3,45. E muito importante que o pK, para o HF seja positivo em comparação com valores negativos 
para HCl, HBr e HI. A entalpia de dissolução para o HF (—-AHº para a etapa (1)) é maior do que a entalpia de 
dissolução para os outros haletos de hidrogênio: —48 kJ mol"1 para o HF comparado com —18, —21 e —23 kJ mol! 
para HCl, HBr e HI, respectivamente. Isso, juntamente com a ligação muito mais forte no HF, supera a entalpia de 
hidratação mais negativa do F, fazendo como que o AH? para o processo de dissociação seja muito menos 
negativo para o HF do que para qualquer outro dos haletos (Tabela 7.2). Os efeitos da entropia, embora menores, 
contribuem na mesma direção. E fácil ver que uma explicação das forças relativas dos ácidos constituídos pelos 
haletos de hidrogênio não é um exercício trivial. Além disso, a eletronegatividade não entra na discussão: temos 
que ter cuidado, porque é muito fácil concluir a partir dos valores de eletronegatividade (veja a Tabela 2.2) que o 
HF é esperado como o ácido mais forte na série. 
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Fig. 7.4 Tendência dos valores de AHº para as etapas (1), (2), (4) e (6) definidas na Fig. 7.3. [Dados: W.E. Dasent (1984) 
Inorganic Energetics, 2nd edn, Cambridge University Press, e as referências aí citadas. | 


Tabela 7.2 Dados termodinâmicos e valores calculados de pK, para a dissociação dos haletos de hidrogênio em solução aquosa. 
Os valores de AHº, TASº, AGº e pK, referem-se ao processo de dissociação ácida mostrado na Fig. 7.3. Para as etapas (3) e (5) 
na Fig. 7.3, os valores de AHº são 1312 e —1091 kJ mol"!, respectivamente 


HF HCl HBr HI 
AHº/KJ mol”! —22 —63 -71 —68 
TAS? / KJ mol”! —30 —10 —4 +3 
AG? / kJ mol”! +8 —53 —67 -71 
pKa calculado 1,4 —9,3 —11,7 —12,4 


H2S, H2Se e H2Te 


Ciclos semelhantes ao da Fig. 7.3 podem ser construídos para o H2S, H2Se e Hb Te, permitindo que valores de K, 
sejam calculados. As Egs. 7.28-7.30 dão a primeira etapa da dissociação ácida. 


H-S(aq) + H,O(1) = [H;0]" (ag) + [HS] (ag) 


pKa) = 7,04 (7.28) 

H5Se(ag) + H-0(1) = [H;0] (ag) + [HSe] (ag) 
p&,(1) = 3,9 (7.29) 

H Te(aq) + H,0(1) = |[H;0/" (ag) + [HTe| (ag) 
pÃ(1) = 2,6 (7.30) 


Embora a explicação da tendência dos valores não seja simples, e alguns dados tenham que ser calculados (em vez 
de serem determinados experimentalmente), é evidente que a diminuição da força da ligação X-H, com o aumento 
do número atômico de X, tem um papel importante na explicação do que muitas vezes pensa-se ser uma 
observação intrigante: à medida que se desce no grupo 16 e X se torna mais metálico, seu hidreto se torna mais 
ácido. 


7.6 Tendências dentro de uma série de oxiácidos EOn(0H)m 


Para alguns elementos com diferentes estados de oxidação pode existir uma série de oxiácidos com diferentes 
números de átomos de oxigênio (Tabela 7.3). Não há nenhum tratamento termodinâmico adequado para 
racionalizar as tendências observadas dentro de uma série, mas há certos métodos empíricos para estimar K,. O 
mais conhecido destes métodos é a regra de Bell (Eq. 7.31) que relaciona a primeira constante de dissociação 
ácida com o número de átomos de O “livres de hidrogênio” em um ácido de fórmula EOn(OH)m. 


pK, = 8- 5n (7.31) 


A Tabela 7.3 ilustra algumas comparações entre os valores de pK, determinados experimentalmente e os valores 
calculados a partir da regra de Bell. Naturalmente, esta abordagem empírica não leva em conta os efeitos da 
mudança do elemento E. 

É frequente o caso (experimentalmente) que os valores sucessivos de pKa para os membros de uma série 
EO,(OH)m (por exemplo, HOCI, HC102, HCIOs e HCIO,4) difiram em cerca de 4 ou 5. O aumento da força ácida 
com o aumento do número de átomos de O ligados ao átomo de E é geralmente atribuído à maior possibilidade de 
deslocalização da carga negativa sobre os átomos de O na base conjugada. 


7.7 Cátions com água coordenada: formação e propriedades ácidas 


Água como uma base de Lewis 


Embora neste capítulo estejamos principalmente preocupados com ácidos e bases de Brønsted, é importante não 
perder de vista a definição de ácidos e bases de Lewis. Relevante para este capítulo é o fato de que a água se 
comporta como uma base de Lewis quando ela atua como um solvente. 


Um ácido de Lewis é um receptor de elétrons e uma base de Lewis é um doador de elétrons. 


Quando um sal metálico se dissolve em água, o cátion e o ânion são hidratados. Discutiremos o balanço de 
energia deste processo na Seção 7.9, mas por enquanto vamos considerar as interações entre os íons individuais 
(livres da sua rede iônica no processo de dissolução) e as moléculas de solvente. Considere a dissolução do NaCl. 
A Fig. 7.5a mostra uma representação esquemática da formação da camada de hidratação interna em torno do Na”. 
A interação O... Na pode ser descrita em termos de uma interação ion-dipolo, enquanto a solvatação do ânion 
pode ser descrita em termos da formação de ligações de hidrogênio entre CI e os átomos de H das moléculas de 
H,O das vizinhanças. 


Tabela 7.3 Exemplos de séries de oxiácidos EOn(OH)m para um elemento E; nem todos os valores de pK,, determinados 
experimentalmente, são conhecidos com o mesmo grau de acurácia 


Fórmula do ácido Notação EOn(0H)m Estado de oxidação de E pKa(1) pK(1) calculado pela 
regra de Bell 


HNO: N(0)(0H) +3 3,37 3 


HNO; N(0)2(0H) +5 —1,64 RA 


H250; S(0)(0H)2 +4 1,82 3 
H250; S(0)2(0H)2 +6 =—3 = 
HOCL CI(OH) +1 1,53 8 
HCIO? CI(0)(0H) +3 2,0 3 
HCIO; CI(0)2(0H) +5 —1,0 —2 
HCIO; CI(0);(0H) +] O = 
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>. Fig. 7.5 Íons hexa-aquametal octaédricos. (a) A primeira camada de hidratação de um íon Na”; interações íon—dipolo 
ur operam entre o íon Na” e as moléculas de H,O. (b) Se a ligação metal-oxigênio possui caráter covalente significativo, a 

primeira camada de hidratação pode ser razoavelmente representada mostrando ligações coordenadas oxigênio-paraíon 
metálico; no entanto, existe também uma contribuição iônica para a interação de ligação. 


Hidratação é um caso particular de solvatação quando o solvente é a água. 


A Fig. 7.5b mostra outra representação de um íon hexaaqua. Cada átomo de O doa um par de elétrons para o 
ion metálico My”, e cada molécula de H,O atua como uma base de Lewis, enquanto o íon metálico funciona como 
um ácido de Lewis. Estamos sugerindo que a interação M-O é essencialmente covalente, ao contrário do caso do 
Na” na Fig. 7.5a. Na prática, o caráter da interação metal ... oxigênio varia com a natureza do íon metálico e para 
esta interação é relevante o princípio da eletroneutralidade (veja a Seção 19.6, no Volume 2). 


MO X H—O 
h w 
1 1 


H H 
(7.6) (7.7) 


As configurações 7.6 e 7.7 foram estabelecidas na primeira camada de hidratação para soluções diluídas de 
LiCl e NaCl por estudos de difração de nêutrons. Em soluções concentradas, o plano da molécula de água em 7.6 
faz um ângulo de até 50º com o eixo M* ... O (Fig. 7.6) implicando na interação do cátion com um par isolado de 
elétrons em vez de uma interação íon-dipolo. 

















M OH, 


EN: Fig. 7.6 Se o plano de cada molécula de água no [M(OH))s]" faz um ângulo de = 50º como o eixo M* ... O, isso sugere 
um que a interação metal-oxigênio envolve o uso de um par isolado do oxigênio. 


Para o cátion e o ânion no NaCl, existem seis moléculas de H,O na camada de hidratação primária (Fig. 7.5). 
Estudos espectroscópicos indicam que a hidratação dos outros íons haleto é semelhante àquela do CI”. Técnicas 
experimentais que são utilizadas para investigar as camadas de hidratação em torno de íons metálicos incluem 
difração de raios X e de nêutrons, espectroscopia de estrutura fina de absorção de raios X (EXAFS) e 
espectroscopia de RMN (em particular RMN de O). Métodos modernos de computação (por exemplo, dinâmica 
molecular) também são de valor inestimável. 


1. Sugira por que o número de coordenação do Li* na sua primeira esfera de hidratação em solução aquosa é 4, enquanto para 
o Na” € 6. 


2. Dados de EXAFS revelam que a primeira camada de hidratação do Zn?* contém seis moléculas de H2O (Zn-O = 200 pm) e 
que na segunda camada de hidratação existem = 12 moléculas de H,O (Zn—O = 410 pm). Que interações você acha que são 
responsáveis pela formação da segunda camada de hidratação? 


Cátions com água coordenada como ácidos de Bronsted 


Na química de cátions em meio aquoso, a hidrólise refere-se à perda reversível de H+ a partir de uma espécie aqua. O termo hidrólise é, no entanto, também usado em um contexto 
mais amplo, por exemplo, a reação: 


PCl; + 3H,0 — H;P0; + 3HC 


é um processo de hidrólise. 


Cátions com água coordenada podem atuar como ácidos de Brønsted pela perda de H” a partir de uma molécula de 
água coordenada (Eq. 7.32). 


[M(OH:)6]"" (ag) + H-O(1) 


= [H;0]* (aq) + [M(OH,)s(0H)]"""'* (ag) (7. 


L. 


Ed 


2) 


A posição do equilibrio (e, portanto, a força do ácido) depende do grau em que as ligações O-H são polarizadas, e 
isto é afetado pela densidade de carga do cátion (Eq. 7.33). 


carga do ion 


Densidade de carga de um ion = (7.33) 


área superficial do ion 


Área superficial da esfera = 47r? 
Quando a H,O está coordenada ao Mr”, a carga é retirada na direção do centro metálico, deixando os átomos de H 
mais ô” (Estrutura 7.8) do que no seio da água. Cátions pequenos, tais como Li”, Mg”*, Al”, Fe? e Ti”* possuem 
densidades de carga elevada e, nos correspondentes íons hidratados, os átomos de H transportam uma carga 
positiva significativa. Os valores de pK, do [AI(OH,)]** e do [Ti(OH,)* (Egs. 7.34 e 7.35) ilustram o efeito 
quando a carga do íon é elevada. 


AI(OH3)6] "+ (aq) + H0(1) 


= [AI(OH;)s(OH)P" (ag) + [H;O]t(ag) pk, = 5,0 


Ti(OH,)s]* (aq) + H20(1) 
= [Ti(OH,)s (OH) (aq) + [HsO] (ag) pk, =39 
(7.35) 


É instrutivo comparar a força ácida de íons hexa-aqua com outros ácidos. Os valores de pK, do MeCO,H (Eq. 7.9) 
e HOCI (Eq. 7.15) são semelhantes aos do [AI(OH,)s]”*, enquanto o pK, para o [Ti(OH,)]|”* é próximo daquele do 
HNO; (Eq. 7.14). 

A cor característica do íon [Fe(OH,)s|”' é púrpura, mas soluções aquosas parecem amarelas devido à formação 
de espécies hidróxido [Fe(OH5)s(OH)]”' e [Fe(OH5)(OH)]' (Eqs. 7.36 e 7.37); veja também a Estrutura 21.34 no 
Capítulo 21, no Volume 2, e a discussão que a acompanha. 


[Fe(0H,);]” (ag) + HO(1) 
= [Fe(0H,)s(0H)]” (ag) + [H:O] (aq) pk, =20 
(7.36) 
Fe(0H,)s(OH)]* (aq) + H-0(1) 
= |[Fe(O0H;)4({O0H)-]" (ag) + [H;0]* (ag) CĂ, = 3 
(7.37) 


A dissociação ácida fácil do [Fe(OH,)]”* significa que as suas soluções aquosas têm que ser estabilizadas pela 
adição de ácido, que (de acordo com o princípio de Le Chatelier) desloca o Equilíbrio 7.36 para o lado da 
esquerda. 

A perda do próton é, em alguns casos, acompanhada pela formação de espécies dinucleares ou polinucleares 
em solução aquosa. Por exemplo, após a formação de H a partir de [Cr(OH5),]*, o produto é submetido a uma 
condensação intramolecular (Eq. 7.38). As espécies dicromo resultantes (Fig. 7.7) contêm grupos hidróxi em 
ponte. 


2[Cr(OH.)s(OH)]* (ag) 
[(H,0)sCr(4- OH); Cr(OH5)s]** (aq) + 2H,0(1) 
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>. Fig. 7.7 (a) Uma representação esquemática da estrutura do cátion dinuclear [Cr(u-OH)>(0H5);]”. (b) Estrutura (por difração 
q de raios X) deste cátion determinada para o sal [Cr:(u-OH)(OH2)s][2,4,6-Me3C6H2S0;3]4x4H20 [L. Spiccia et al. (1987) 
Inorg. Chem., vol. 26, p. 474]. Código de cores: Cr, amarelo; O, vermelho; H, branco. 


Uma reação semelhante ocorre no correspondente sistema de VAII). Quando se passa de V(II) para V(IV) a 
densidade de carga sobre o centro de vanádio aumenta. Como resultado, a dissociação de dois prótons a partir de 
uma H,O coordenada ocorre e aparece o azul do íon do óxido de vanádio(IV), 7.9. E comum que esse cátion seja 
escrito simplesmente como [VO]”*, embora esta não seja uma espécie “nua” de óxido de vanádio. 
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(7.9) 





1. Sugira por que o Be? tem maior afinidade por moléculas de H,O do que o Mg”. 


2. Explique por que o [Ga(OH,)]”* é ácido (pK, = 2,6). 


7.8 Óxidos e hidróxidos anfóteros 


Comportamento anfótero 
Se um óxido ou hidróxido é capaz de se comportar como um ácido ou uma base, ele é chamado de anfótero ou anfotérico. 


Alguns óxidos e hidróxidos são capazes de reagir tanto com ácidos quanto com bases, assim eles se comportam 
como bases e ácidos, respectivamente. A água é, provavelmente, o exemplo mais comum, mas nesta seção 
consideramos a natureza anfótera de óxidos e hidróxidos metálicos. A forma y do óxido de alumínio, y-ALOs, 
reage com os ácidos (Eq. 7.39) e com os íons hidróxido (Eq. 7.40).* 


Y-Al20;3(s) + 3H>0(1) + 6[H;0]* (aq) — 2[AI(OH, )5]” (ag) 
(7.39) 

y-Al, O(s) + 3H,0(1) + 2/0H] (aq) — AOH) (ag) 
(7.40) 


O íon hexa-aqua, 7.10, pode ser isolado como, por exemplo, o sal de sulfato após reação com H5SO4. O íon 
[AI(OH),], 7.11, pode ser isolado como, por exemplo, o sal de Na” se a fonte de hidróxido é o NaOH. 


3+ 
OH; on 
HO... | OH | 
REC ho Aloy 
oaii | OH, HO 
OH- OH 
(7.10) (7.11) 


Do mesmo modo, o hidróxido de alumínio é anfótero (Eqs. 7.41 e 7.42). 


AOH) (s) + KOH (aq) — KJAOH),]{aq) (7.41) 


AOH {s} + 3HNO: (aq) — ANO; h (aq) + 2H,0(1) 
(7.42) 


Tendências periódicas nas propriedades anfóteras 


Como discutimos em capítulos posteriores, a característica dos óxidos dos elementos ao longo de uma linha da 
tabela periódica (blocos s e p) muda de básico para ácido, de acordo com a mudança de caráter do elemento de 
metal para não metal. Elementos que se encontram perto da chamada “linha diagonal” (Fig. 7.8) possuem óxidos e 
hidróxidos anfóteros. No grupo 2, Be(OH) e BeO são anfóteros, mas M(OH) e MO (M = Mg, Ca, Sr ou Ba) são 
básicos. Entre os óxidos do bloco p, ALOs, e BO são anfóteros. Dentro do grupo 13, o Ga20; é mais ácido que o 
ALOs, enquanto o In,503 é mais básico do que qualquer um dos dois, AlO; ou Ga,03. Para a maioria de sua 
química, o In,03 pode ser considerado como tendo um caráter básico em vez de anfótero. No grupo 14, ambos os 
óxidos de metal(Il) e de metal(TV) do Ge, Sn e Pb são anfóteros. No grupo 15, apenas os óxidos do menor estado 
de oxidação apresentam comportamento anfótero, com os óxidos M20; sendo ácidos. Para os óxidos M,03, o 
caráter básico predomina à medida que se desce no grupo: As,0; < Sb20; < B1203. 


Grupo Grupo Grupo Grupo Grupo Grupo Grupo Grupo 
| 2 13 14 E lọ 17 Is 





[Do Elementos não metálicos | | Elementos metálicos 


Fig. 7.8 A chamada “linha diagonal” divide metais de não metais, embora alguns elementos que se encontram ao lado da linha 
(por exemplo, S1) sejam semimetais. 


7.9 Solubilidades de sais iônicos 


Solubilidade e soluções saturadas 


Quando um sólido iônico, MX, é adicionado à água, o Equilíbrio 7.43 é estabelecido (se os íons formados têm 
uma carga unitária). Quando o equilíbrio é atingido, a solução está saturada. 


MXis) =M (ag) +X (ag) (7.43) 


A solubilidade de um sólido, em uma determinada temperatura, é a quantidade de sólido (soluto) que se dissolve 
em uma determinada quantidade de solvente quando o equilíbrio é atingido na presença de excesso de sólido. A 
solubilidade pode ser expressa de várias formas, por exemplo: 


e massa de soluto em uma dada massa de solvente (g de soluto por 100 g de água); 
e úmero de mols de soluto em uma dada massa de solvente; 

e concentração (mol dm *); 

e molalidade (mol kg !); 

e fração molar. 


É crucial indicar a temperatura, uma vez que a solubilidade pode depender significativamente da temperatura, 
conforme ilustrado na Fig. 7.9 para o KI e NaNO». Em contraste, a Fig. 7.9 mostra que, entre 273 e 373 K, a 
solubilidade do NaCl é essencialmente constante. 


Os valores tabelados de solubilidades dos sais iônicos referem-se à quantidade máxima de um sólido que se dissolve em uma dada massa de água formando uma solução saturada. 
As solubilidades podem também ser expressas em molaridades, molalidades ou frações molares. 
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Fig. 7.9 A dependência das solubilidades em água do KI e NaNO; em relação a temperatura. A solubilidade do NaCl é 
essencialmente independente da temperatura no intervalo de 273-373 K. 


Para soluções muito diluídas, a 298 K, o valor numérico de uma concentração em mol kg! é igual a 
concentração em mol dm”, e as solubilidades de sais pouco solúveis (veja a seguir) são geralmente expressas em 
mol dm”. 


Sais muito pouco solúveis e os produtos de solubilidade 


Se a solubilidade de um sal iônico é extremamente pequena (isto é, uma solução saturada contém muito poucos 
íons), diz-se que o sal é muito pouco solúvel. Tais sais podem incluir alguns que poderíamos vagamente chamar de 
“insolúveis”, por exemplo, AgCl e BaSO,. A Eq. 7.44 mostra o equilíbrio que é estabelecido em solução aquosa 
quando o CaF, se dissolve. 


CaF,(s) = Ca”! (aq) + 2F (ag) (14d) 


Uma expressão para a constante de equilibrio deve ser rigorosamente dada em termos das atividades (veja a Seção 
7.3) das espécies envolvidas, mas, uma vez que estamos lidando com soluções muito diluídas, podemos expressar 
K em termos de concentrações (Eq. 7.45). 


(7.45) 


A atividade de qualquer sólido é, por convenção, unitária. A constante de equilíbrio é, portanto, determinada em 
função das concentrações de equilíbrio dos íons dissolvidos, e é chamada de produto de solubilidade ou constante 
de solubilidade, Kps (Eq. 7.46). 


K = [Ca”[F 7 (746) 
Os valores de Kps para uma série de sais muito pouco solúveis são listados na Tabela 77.4. 


Tabela 7.4 Valores de K,(298 K) para sais muito pouco solúveis 


Composto Fórmula Kps(298 K) 

Brometo de prata(I) AgBr 5,35 x 1078 
Carbonato de cálcio CaCO; 4,96 x 10º 
Carbonato de magnésio MgC0; 6,82 x 10% 
Cloreto de prata(1) AgCl O je 
Cromato de prata(l) Ag2Cr04 1,12 x 10-12 
Fosfato de cálcio Cas(P04)> 2,07 x 10% 
Hidróxido de cálcio Ca(0H) 4,68 x 10% 


Hidróxido de ferro(Il) Fe(0H), 487x 10-17 


Hidróxido de ferro(Ill) Fe(OH); 2,64 x10 


Hidróxido de magnésio Mg(0H)> 5,61 x 10-12 
lodeto de chumbo(Il) Pbl, 8,49 x 107 

lodeto de prata(l) Agl 8,51 x 10-7 
Sulfato de bário BaS0, 1,07 x 107" 
Sulfato de prata(l) A9250; 120x10 

Sulfeto de chumbo (Il) PbS 3,00 x 10-2 
Sulfeto de ferro(ll) FeS 6,00 x 1071º 





O produto de solubilidade para o PbL é 8,49 x 10° (298 K). Calcule a solubilidade do PbL. 
O equilíbrio para a dissolução do iodeto de chumbo(IT) é: 

Pbl-{s) = Pb" (ag) + 21 (ag) 

Kos = [Pb MP 


| 


Um mol de Pbl, se dissolve para dar um mol de Pb?* e dois mols de T, e a solubilidade do Pb; (em mol dm”) é 
igual à concentração de Pb?” aquoso. Uma vez que [I] = 2[Pb”'], podemos reescrever a expressão para Kysps, € 
assim determinar [Pb”']: 


K pe =m a[Pb” f i 
SS x 107” — app” 


[Pht] = 212 x 10º = 1,28 x 10 moldm > 


Portanto, a solubilidade do Pbl, é 1,28 x 10% mol dm”, a 298 K. 


1. O produto de solubilidade para o Ag,SO, é 1,20 x 10% (298 K). Qual é a solubilidade do Ag,SO4 em (a) mol dm, e (b) g 
por 100 g de água? 
[Resp.: (a) 1,44 x 10 mol dm; (b) 0,45 g por 100 g] 


2. Se a solubilidade do Agl for 2,17 x 10º g dm”, calcule Kps. 
[Resp.: 8,50 x 1017] 


3. O valor de K,s para o carbonato de lítio é 8,15 x 104 (298 K). Calcule a solubilidade do Li/COs em (a) mol dm™ e (b) g 
por 100 g de água. 
[Resp.: (a) 5,88 x 102 mol dm; (b) 0,434 g por 100 g] 


4. A solubilidade do hidróxido de ferro(Il) em água é 2,30 x 10 mol dm”, a 298 K. Determine a constante de equilíbrio 
para o processo: 


Fe(OH)(s) = Fe”! (aq) + 2[0H] (ag) 
[Resp.: 4,87 x 1017] 


O balanço de energia para a dissolução de um sal iônico: AsoGº 


Podemos considerar o equilíbrio entre um sal sólido MX e os seus íons em solução aquosa saturada em termos do 
ciclo termodinâmico na Eq. 7.47. 


-Å pede 
MENS) - Mig) + A tg) 


Ag? PAS (7.47, 


da K 


Mag) + X{aq) 


em que: AregeGº = variação da energia de Gibbs-padrão devido a formação da rede iônica a partir dos íons no 
estado gasoso; AniaGº = variação da energia de Gibbs-padrão devido a hidratação dos íons no estado gasoso e 
AsoiGº = variação da energia de Gibbs-padrão devido a dissolução do sal iônico. 

Neste ciclo, AsoiGº é relacionado através da Eq. 7.48 com a constante de equilíbrio, K, para o processo de 
dissolução de um sal muito pouco solúvel; a constante de equilíbrio é Kps- 


=) 


Ago =—-RTInk (7.48) 


Em princípio, é possível a utilização de dados da energia de Gibbs para calcular os valores de K, e isto é 
particularmente útil para obter os valores de Kps. Entretanto, existem dois problemas com a determinação de 
valores de Asa” utilizando o ciclo 7.47. Primeiro, AçaGº é uma pequena diferença entre duas grandezas muito 
maiores (Eq. 7.49), nenhuma das quais é geralmente conhecida com exatidão. A situação é agravada pela relação 
exponencial entre K e AçoGº. Segundo, os valores da energia de hidratação não são facilmente acessíveis, como 
discutiremos mais tarde. 


AT Apia o Ai rede a” (7.49 | 


Um método alternativo para determinar os valores de AçoyiGº é utilizando a Eq. 7.50, que relaciona as energias de 
formação para as espécies envolvidas com a variação da energia para a dissolução de MX(s) (reação 7.43). 


Aa = AGM", aq) + AG (XT, aq) — AG" (MX, s) 


(30) 
Os valores de AG (M”, aq) e AGG(X”, aq) podem muitas vezes ser determinados a partir dos potenciais-padrão de 
redução (veja o Apêndice 11) usando a Eq. 7.51. Tabelas que apresentam valores de AçG(MX, s) para uma ampla 


variedade de sais são facilmente encontráveis. A Eq. 7.51 e suas utilizações são discutidas em detalhes no 
Capítulo 8, e o Exemplo resolvido 8.9 é especialmente relevante. 


AG” = -zFE” (7.51) 
em que F = constante de Faraday = 96.485 C mol”! 


Tabela 7.5 Valores de solubilidades e das variações da energia de Gibbs, da entalpia e da entropia de solução, a 298 K, para 
haletos de sódio e prata; a variação de entropia é dada na forma de um termo TAsoSº (T = 298 K). A formação de hidratos pelo 
NaBr, Nal e AgF sólidos foi desprezada no cálculo de A,yGº para esses compostos 


Composto Solubilidade / g por 100 Solubilidade / mol dm”? Asx6º / kJ mol” AHº / kJ mol”! ThsoiSº / kJ mol”! 
g de água a 298 K a 298 K (para T = 298 K) 
NaF 4,2 1,0 +7,9 +0,9 —7,0 
NaCl 36 6,2 —8,6 D3 ar O 
NaBr 91 8,8 —17,7 —0,6 +17,1 
Nal 184 12,3 — —7,6 5 
AgF 182 14,3 —14,4 -20,3 -59 
AgCl 1,91 x 107 1,33 x 10º +55,6 +65,4 +9,8 
AgBr 1,37 x 10º 731x 107 +70,2 +84,4 +14,2 
Agl 2,16 x 107 9,22 x 107 +91,7 +112,3 +20,6 
A magnitude de A,o16° depende do balanço entre os correspondentes termos TAsoiSº e Aso (Eq. 7.52) 


A G = A TAg (7.52) 


Experiências termoquímicas (isto é, a medição do calor liberado ou absorvido durante a dissolução de um sal 
iônico) proporcionam um método para a determinação dos valores da variação de entalpia, AsoHº. Se AsaGº foi 
determinada, então AsoSº pode ser obtida usando-se a Eq. 7.52. As tendências observadas nos valores dessas 
propriedades termodinâmicas não são facilmente discutidas, uma vez que uma ampla variedade de fatores 
contribui para os sinais e as magnitudes de Asos” e Aso e, portanto, para Aso? e a solubilidade efetiva de um 
dado sal. A Tabela 7.5 apresenta dados relevantes para haletos de sódio e prata. O aumento da solubilidade indo 
do NaF para NaBr corresponde a um valor progressivamente mais negativo para Aso”, e os dois termos AsH? e 
TAsaSº contribuem para esta tendência. Em contraste, os haletos de prata mostram o comportamento oposto, com 
a solubilidade em solução aquosa seguindo a sequência AgF > AgCl > AgBr > Agl. Os valores do termo TAsoSº 
tornam-se mais positivos indo-se de AgF para Agl (isto é, a mesma tendência que para os haletos de sódio), no 
entanto, o termo A.H? também se torna mais positivo. A substituição desses valores na Eq. 7.52 permite a 
obtenção dos valores de AsyGº para AgF, AgCl, AgBr e AgI. Observa-se que esses valores se tornam cada vez 
mais positivos (Tabela 7.5). A origem desse resultado encontra-se na contribuição não eletrostática para a energia 
de rede, a qual progressivamente estabiliza o sólido em relação aos íons aquosos indo-se do AgF para o Agl (veja 
a Seção 6.15). Mesmo a partir da consideração de apenas dois conjuntos de haletos metálicos é evidente que não é 
possível fornecer explicações gerais para as tendências observadas nas solubilidades dos sais i1ônicos. 


O balanço de energia de um sal iônico: hidratação de íons 


Já vimos (Eq. 7.47) que a variação de energia que acompanha a hidratação de um sal iônico contribui para a 
solubilidade do sal, e temos também mencionado que os valores de AniaGº e das variações correspondentes de 
entalpia e de entropia não são facilmente disponíveis. Nesta seção, olhamos mais profundamente AniaGº, Apia e 
AniaSº; a Eq. 7.53 fornece os processos de hidratação gerais a que se referem essas propriedades. 


Mir) — M' (ag) | 


A (g)— A (aq) 


(7.53) 


O principal problema é que os íons individuais não podem ser estudados isoladamente, e medidas experimentais 
de AniaHº são restritas às experiências que envolvem pares de íons que não interagem. Mesmo assim, o problema 
não é trivial. 

Em princípio, o valor de AnidGº (em J mol") para um íon de carga ze e raio Fion (em m) pode ser calculado com 
base na eletrostática usando-se a Eq. 7.54. 


Apa T = — |] 


[1,54] 
STENT 


ion * “r 


em que: L = número de Avogadro = 6,022 x10% mol" !; 

e = carga do elétron = 1,602 x 107}? C; 

£o = permissividade do vácuo = 8,854 x 10! Fm'!; 

e e = permissividade relativa da água (constante dielétrica) = 78,7. 


Na prática, esta expressão não dá resultados satisfatórios visto que a permissividade relativa (veja a Seção 9.2) do 
seio da água não é válida nas proximidades do íon e os valores de Fion disponíveis referem-se a redes iônicas em 
vez de íons hidratados. 

A maneira mais simples de se obter funções termodinâmicas de hidratação para os íons individuais se 
fundamenta no pressuposto de que os íons de grandes dimensões, tais como [Ph,As]" e [BPh4] têm os mesmos 
valores de AniaGº, etc. A partir de dados de sais contendo pares cátion-ânion adequados (por exemplo, [Ph,As] 
[BPh,], [Ph4As]C1 e K[BPh,]), podem ser obtidos dados para os íons (por exemplo, K* e CI). Entretanto, as 
medições experimentais diretas envolvendo [Ph4As|[BPh,] não são viáveis devido à baixa solubilidade deste sal 
em água. Assim, os dados deste composto provêm da teoria. 

Um método alternativo para a obtenção de funções termodinâmicas de hidratação baseia-se em atribuir 
arbitrariamente um valor para AnaHº(H”; g), ou seja, considerar-se AnaH(H'; g) = 0. A partir deste ponto de 
partida, e utilizando-se os valores de AniaHº para vários sais iônicos e para haletos de hidrogênio, um conjunto 
autoconsistente de entalpias de hidratação relativas pode ser obtido. Métodos mais sofisticados baseiam-se na 
estimativa de AniaHº(H"; g) = —1091 kJ mol”! e a Tabela 7.6 lista os correspondentes valores absolutos de ApiaHº 
para vários íons. 

Valores de entropias de hidratação, AniaSº, podem ser obtidos através da atribuição (por convenção) do valor 
zero para a entropia absoluta, $°, do H” no estado gasoso. A Tabela 7.6 lista os valores de AniaSº para alguns íons e 
os valores correspondentes de AnriaGº, que são obtidos pela substituição de ApiaSº e Apia na Eq. 7.52 (T = 298 K). 
Inspeção da Tabela 7.6 revela vários pontos de interesse: 


Tabela 7.6 Valores absolutos de Apia", AniaS”?, Apia? (a 298 K) e raios iônicos de alguns íons 


” 


lon AnidHº/kJ mol” AniaSº/kJ” mol”! RAniaS? / kJ AniaG"/kJ mol”! Fion pmt 

mol”! (para T= 

298 K) 
H+ —1091 —130 —39 —1052 — 
Lit =5 5) —140 —42 —477 76 
Na” —404 — 110 —33 —371 102 
K+ —321 -70 —21 —300 138 
Rb* —296 —70 —21 —215 149 
(st = —60 —18 —253 170 
Mg”* —1931 —320 —95 —1836 72 
Ca? —1586 —230 —69 —1517 100 
Sr?* —1456 —220 —66 —1390 126 
Ba?+ —1316 —200 —6039 —1256 142 
AB+ —4691 —530 —158 —4533 54 
La*+ —3291 —430 —128 —3163 105 
F- —504 —150 —45 —459 133 
cI- —361 —90 —27 —334 181 
Br —330 —10 —21 —309 196 
|- 285 50 15 270 220 


t Valores de Fion se referem a um número de coordenação de 6 no estado sólido. 


e Tons altamente carregados têm valores mais negativos de AnaHº e Apis" do que íons com carga unitária. A 
entalpia mais negativa é explicada em termos de simples atração eletrostática, e os valores mais negativos de 
AnpiaSº podem ser considerdos em termos de que íons altamente carregados impõem mais ordem nas moléculas 
de H20 que estão próximas dos íons. 

e Para íons de uma determinada carga, AniaHº e AniaSº mostram alguma dependência em relação ao tamanho do 
ion (ou seja, Fion); íons menores possuem valores mais negativos de Apia? e AnidS”. 

e A variação de Apiga? supera a variação de TAniaSº, e, em virtude disso, os valores mais negativos de AniaGº 
surgem para pequenos íons (comparando íons com a mesma carga), e para íons altamente carregados 
(comparando íons com tamanhos semelhantes). 

e Para íons monoatômicos, com aproximadamente o mesmo tamanho (por exemplo, K* e F`), os ânions são mais 
fortemente hidratados do que os cátions (AniaGº mais negativo). 


Solubilidades: algumas conclusões 


Vamos agora voltar à Eq. 7.47 e relacionar a solubilidade observada de um sal com a magnitude da diferença entre 
Arede0 € AnidGº (Eq. 7.49) e, em particular, com o tamanho dos íons envolvidos. 

Em primeiro lugar, reiteramos que As9/Gº tem geralmente um valor relativamente pequeno, sendo a diferença 
entre dois valores muito maiores (AregeGº e AndaGº). Além disso, como a Tabela 7.5 ilustra, AsyGº pode ser 
positivo ou negativo, enquanto A,egeGº € AnidGº têm sempre valores negativos (desde que sejam definidos tal como 
na Eq. 7.47). 

Como a Tabela 7.6 mostra, dos dois termos AniaHº e TAniaSº, O fator dominante na determinação da magnitude 
de AniaGº é AniaHº. Da mesma forma, para A,egeGº o fator dominante é AregeHº. Assim, considerando a relação 
entre a solubilidade de um sal e o tamanho dos íons envolvidos, voltamos nossa atenção para as relações entre Fion, 
AnidHº e AredeHº dadas nas Eqs. 7.55 e 7.56. Os valores reais de AniaHº e AregeHº (definidos para os processos 
apresentados na Eq. 7.47) são sempre negativos. 


o S me 
Ha—+— (7.56) 
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em que r+ = rádio de cátion; r- = rádio de ânion 


Considere agora a aplicação dessas duas expressões a uma série de sais com tipos de rede semelhantes. Para uma 
série de sais MX, em que X é constante e M* varia, se r- >> r,, a Eq. 7.55 mostra que haverá pouca variação de 
AredeHº. Entretanto, após a dissolução, se r- >> r+, AniaHº(cátion) será muito mais negativo do que AniaHº(ânion) 
para todos os valores de r,. Assim, ApH (MX) será aproximadamente proporcional a A Desse modo, ao longo de 
uma série de sais relacionados em que r+ está aumentando, mas com r- >> r+, AsedeHº permanecerá praticamente 
constante, enquanto ApiaHº irá se tornar menos negativo. Logo, AsH? (e, portanto, AsaGº) se tornará menos 
negativo (Eq. 7.57) e a solubilidade diminui. 


Agt’ = Aga Hº — Aa Hº (7. 


Er 


i] 


Essa série é exemplificada pelos hexacloridoplatinatos (ou hexacloroplatinatos) de metais alcalinos. O sal de sódio 
hidratado tem uma solubilidade muito elevada, enquanto as solubilidades de K[PtCl6], Rb2[PtCl6] e Cs2[PtCl6] 
são 2,30 x 107, 2,44 x 10% e 1,04 x 10% mol dm” (a 293 K). Uma tendência semelhante é observada para 
hexafluoridofosfatos (ou hexafluorofosfatos) de metais alcalinos (MPFs). 

Apesar dos argumentos anteriores, e semelhantes, serem qualitativos, eles fornecem um meio útil de avaliar o 
padrão de solubilidades para séries de sais iónicos. Ressaltamos “iônicos” porque as Eqs. 7.55 e 7.56 admitem um 
modelo eletrostático. Nossas discussões na Seção 6.15 e anteriormente nesta seção indicaram como o caráter 
covalente parcial nos haletos de prata afeta as tendências de solubilidade. 





Na temperatura ambiente, as solubilidades em água do LilOs, NalO; e KIO; são 4,4, 0,45 e 0,22 mol dm, respectivamente. 
Discuta essa tendência. 


7.10 Efeito do ion comum 


Até agora, temos focado a nossa atenção em soluções aquosas contendo um único sal iônico, MX, dissolvido. 
Agora vamos considerar o efeito da adição de um segundo sal que tem um dos seus íons em comum com o 
primeiro sal. 


Se um sal MX é adicionado a uma solução aquosa contendo o soluto MY (o fon Mn* é comum para ambos os sais), a presença do íon Mn” dissolvido suprime a dissolução de MX em 
comparação com a água pura; este é o efeito do íon comum. 


A origem do efeito do íon comum é vista através da aplicação do princípio de Le Chatelier. Na Eq. 7.58, a 
presença de CI em solução (proveniente de um sal solúvel tal como KCl) irá suprimir a dissolução do AgCl, ou 
seja, os íons CI” adicionais irão deslocar o equilíbrio para o lado da esquerda. 


AgCl(s) = Ag" (ag) + CI (ag) (7.58) 


O efeito é semelhante ao da mistura de um ácido fraco com o sal desse ácido (por exemplo, ácido acético e acetato 
de sódio) para formar uma solução-tampão. 





O valor do K,, para o AgCI é 1,77 x 101º (a 298 K). Compare a solubilidade do AgCl em água e em ácido 
clorídrico 0,0100 mol dm™. 


Inicialmente, determine a solubilidade do AgCl em água. 
AgCl(s) = Ag” (aq) + CI (ag) 


Ko = |AgM[CI”] = 1,77 x 107º 


Uma vez que as concentrações de [Ag] e [CI] em solução aquosa são iguais, podemos escrever: 
[Agt]? = 1,77 x 107º 
[Ag'] = 1,33 x 10 moldm * 


A solubilidade do AgCI é, portanto, 1,33 x 10º mol dm™. 
Vamos considerar agora a solubilidade do AgCl em solução aquosa de HC1 0,0100 mol dm. O HCI está 
essencialmente completamente dissociado e, assim, [C17] = 0,0100 mol dm™. 


AgCl(s) = Ag (aq) + CI (ag) 


Ka = 1,77 x 107º = [Ag*][C17] 
1,77 x 107" = x(0,0100 + x) 
Como x é obviamente muito menor do que 0,0100, podemos fazer a aproximação de que 0,0100 + x = 0,0100. 


1,77 x 107" = 0,0100x 


| g p 
xe 1.77 x 10 moldm 


A solubilidade do AgCl é, portanto, 1,77 x 108 mol dm”. 
Conclusão: a solubilidade do AgCI é = 1000 vezes menor em solução aquosa de HC1 0,0100 mol dm™ do que 
em água pura. 





Dados de Kps: AgCI, 1,77 x 101º; BaSO,, 1,07 x 10719 (a 298 K). 
1. Quantas vezes o AgCI é mais solúvel em água do que em solução aquosa de HCI 5,00 x 10% mol dm, a 298 K? 
[Resp.: O 375 vezes] 
2. Qual é a solubilidade do AgCl em solução aquosa de KC1 0,0200 mol dm”? 
[Resp.: 8,85 x 10 mol dm] 
3. Qual é a solubilidade do BaSO, (a 298 K) em (a) água e (b) em solução aquosa de Na,SO, 0,0150 mol dm”. 
[Resp.: (a) 1,03 x 10 mol dm3:(b) 7,13 x 1079 mol dm] 


O Exemplo resolvido 7.5 ilustra a utilização do efeito do íon comum na análise gravimétrica. Na determinação 
de prata ou cloreto, AgCl sempre é precipitado a partir de uma solução contendo um ligeiro excesso de um íon 
comum, CI ou Ag”, respectivamente. 


Análise gravimétrica é uma técnica quantitativa em que o material sob estudo é isolado como um precipitado. 


7.11 Complexos de coordenação: uma introdução 


Definições e terminologia 


Nesta seção, apresentamos alguns princípios gerais relativos à coordenação de ligantes a íons em solução aquosa. 
Essas definições e princípios serão usados novamente quando discutirmos em detalhes mais tarde neste livro a 
formação de complexos. A palavra ligante é derivada do verbo latino “ligare” significando “ligar”. 


Em um complexo de coordenação, um átomo ou íon central é coordenado por uma ou mais moléculas ou íons (ligantes) que atuam como bases de Lewis, formando ligações 
coordenadas com o átomo ou íon central; esse átomo ou fon se comporta como um ácido de Lewis. Os átomos dos ligandos que estão diretamente ligados ao átomo ou íon central são 
átomos doadores. 


Exemplos de complexos de coordenação incluem aqueles envolvendo íons de metais do bloco d (por exemplo, 
[Co(NH:)]**, 7.12) e espécies com um elemento do bloco p central (por exemplo, [BF4], 7.13, e H;BxTHF, 7.14) 
(THF = tetraidrofurano), embora 7.14 seja instável em relação a hidrólise em solução aquosa. As Eqs. 7.59-7.61 
mostram a formação desses complexos de coordenação. 


Em um complexo: 


e uma linha é usada exclusivamente para representar a interação entre um ligante aniônico e o receptor; 
e uma seta é usada exclusivamente para mostrar a doação de um par de elétrons a partir de um ligante neutro para um receptor. 


= 2+ E 
NH; F 
HN. t NH; 
= Co Be E 
HN” f| CNH; F Sp 
NH: 
(7.12) (7.13) 
q A 
O 
Fl E - ic 
di H 
H H 
(7.14) 
[Co(OH;)s] t + 6NH; = [Co(NHy)|** + 6H,0 (7.59) 
1B,H, + THF = H,B-THF (7.61) 


Quando uma base de Lewis doa um par de elétrons para um ácido de Lewis, uma ligação coordenada é formada e a espécie resultante é um aduto. O ponto centrado em, por exemplo, 
H3B - THF, indica a formação de um aduto. 


No [BF4], a ligação B-F formada na reação 7.60 é idêntica às outras três ligações B—F, todas são ligações 
covalentes 2c-2e. Nas estruturas 7.12-7.14, a ligação coordenada entre o átomo ou íon central e um ligante neutro 
é indicada por uma seta, mas se o ligante é aniónico, a ligação coordenada é indicada por uma linha. Entretanto, 
esta convenção é muitas vezes ignorada, por exemplo, quando a estereoquímica do complexo de coordenação é 
ilustrada: compare 7.12 com 7.15: 


m d+ 
NH; 
H-N Pip, att NH; 
| “Co 
Han Y ~ NH: 
NH4 


(7.15) 


Estudo da formação de complexos de coordenação 


A formação de complexos em solução aquosa pode ser estudada por vários métodos. Os métodos físicos (por 
exemplo, medidas de espectroscopia eletrônica e vibracional, solubilidade e condutividade) geralmente fornecem 
informação confiável e, em alguns casos, permitem a determinação de constantes de equilíbrio para a formação do 
complexo. Também é possível fazer investigações através da modificação das propriedades químicas, mas isso 
tem de ser efetuado com cuidado. Todas as reações estão em equilíbrio e os testes químicos são muitas vezes 
apenas investigações dos valores relativos das constantes de equilíbrio. Por exemplo, em uma solução aquosa de 
um sal de Ag* saturada com NH;, quase todo o Ag” está presente como o complexo [Ag(NH:)]' (Œq. 7.62). 


Ag' (ag) + 2NH; (ag) = [Ag(NH;)o] (ag) (7.62) 


A adição de uma solução contendo cloreto, não faz com que um precipitado de AgCl seja observado. Entretanto, a 
adição de uma solução contendo iodeto resulta na precipitação de AgI. Essas observações podem ser explicadas da 
seguinte maneira: o AgI (Kps = 8,51 x 1071") é muito menos solúvel em solução aquosa do que o AgCI (Kps = 1,77 
x 10195. O fato de não existir nenhum precipitado de AgCl significa que a constante de equilíbrio para a reação 
7.62 é suficientemente grande para que todo o AgCI formado seja solúvel na solução (isto é, muito pouco Ag' não 
complexado está disponível para se combinar com CI). Por outro lado, a solubilidade do AgI é tão baixa que 
mesmo a formação de uma pequena quantidade produz um precipitado. 

Complexos neutros são geralmente apenas ligeiramente solúveis em água, mas muitas vezes são facilmente 
solúveis em solventes orgânicos. Por exemplo, o complexo vermelho [Fe(acac):| (Fig. 7.10) pode ser extraído da 
solução aquosa por benzeno ou clorofórmio, e a formação de [Fe(acac);] é utilizada como um meio de extração de 
Fe(III) a partir de uma solução aquosa. O pentano-2,4-diona (Hacac) é uma B-dicetona e a desprotonação produz 
[acac]”, um B-dicetonato (Eq. 7.63). A formação de [Fe(acac)3] em solução aquosa envolve os Equilíbrios 7.63 e 
7.64. 





H H 
+ HO == + [H:0]* 
K =x 10" (7.63) 
Fe" (ag) 4 3jacac) (aq) = [Fe(acac)s| (ad) 
K= 1x 10% (7.64) 


A quantidade de complexo formada depende do pH da solução. Se o pH for demasiado baixo, íons H* competem 
com os íons Fe*+ pelo ligante (isto é, a reação 7.63 inversa compete com a reação 7.64 direta). Se o pH é muito 
elevado, o Fe(III) é precipitado na forma de Fe(OH); para o qual Kps = 2,64 x 102. Assim, há um pH ótimo para 
a extração de Fe(II) a partir de meios aquosos utilizando Hacac e um dado solvente orgânico (por exemplo, 
CHCl). Apesar de termos definido ligantes como bases de Lewis, a maioria deles também são bases de Bronsted, 
e o controle do pH com exatidão é de grande importância nos estudos de formação de complexos. A extração por 
solventes é importante na separação analítica e na industrial de muitos metais (veja o Boxe 7.3). 





+ Fig. 7.10 (a) A estrutura do pentano-2,4-diona (acetilacetona), Hacac (veja a Tabela 7.7); (b) Fe(II) forma um complexo 
— octaédrico com [acac]”; (c) a estrutura do complexo de coordenação [Fe(acac);], determinada por difração de raios X [J. 
Iball et al. (1967) Acta Crystallogr., vol. 23, p. 239]; código de cores: Fe, verde; C, cinza; O, vermelho. 





A fissão nuclear pode ser aproveitada com sucesso para a produção de energia nuclear. Uma vantagem da energia nuclear é que ela não está associada a emissões para a atmosfera 
de C0», S02 e NOx (veja os Boxes 14.9, 16.5 e 15.7). As desvantagens incluem os problemas de armazenamento de isótopos radioativos gerados como produtos de fissão, e os riscos 
envolvidos se um reator nuclear se “torna crítico”, 

A geração de energia nuclear tem que ser um processo controlado. Nêutrons produzidos a partir da fissão do rk perdem a maior parte da sua energia cinética através da 
passagem por um moderador (grafita ou D,0) antes de serem submetidos às seguintes reações nucleares. A primeira é a captura de nêutrons pelo = 10] levando mais tarde a 
fissão. A segunda é a captura de nêutrons pelo *35U (regeneração): 
2384 | 24d, 

yU +n — “U + v-energia 


23077 P à 739 
= 1 Pu 


TID a y 
= “93 Np 


Ramificações catastróficas de reações em cadeia são impedidas inserindo-se hastes de aço contendo boro ou carbeto de boro, que controlam o número de nêutrons. 
Eventualmente, o TU combustível é gasto e requer o reprocessamento. Este processo recupera o urânio e também separa 0 Ua partir dos produtos de fissão. Primeiro, o 
combustível usado é mantido em uma piscina de armazenamento para permitir que os produtos radioativos com tempo de vida pequeno decaiam. O urânio é então convertido no 


sal solúvel [U0] [N0;]; e, finalmente, em UFe: 


UO,|[NO;| 22 U0; + NO + NO; + 0; 


a Nj R 


Hirti hj po a TO 
UO; + 4HF — UF, + 2H,0 


[ÓLEO ses G 


235 


Após a separação entre o “55 LIUF, e o “+ UF, em uma centrífuga (aplicação da lei de Graham da efusão), o UF, enriquecido com “55 


> LJUF, é produzido e convertido de volta a 
urânio-235 metálico para ser reutilizado no reator nuclear. 
Um dos fatores de complicação no processo descrito anteriormente é que o [UO,][NO:]) contém plutônio e produtos de fissão além do urânio, e a sua separação envolve o uso de 


dois processos de extração por solvente. 


Estágio 1: separação dos produtos de fissão dos nitratos nitratos de plutônio e urânio 


A mistura a ser separada contém nitratos de [U0,]* e Pu(IV), bem como íons metálicos, tais como srr, Querosene (uma mistura de hidrocarbonetos, principalmente dodecano) é 


adicionado à solução aquosa de sais dos metais, formando um sistema de duas fases (isto é, esses solventes são imiscíveis). Fosfato de tributila (TBP, um éster de fosfato) é 
adicionado para formar complexos com os íons contendo urânio e plutônio, extraindo-os para dentro da camada de querosene. Os produtos de fissão permanecem na solução 
aquosa, e a separação das camadas de solventes consegue, assim, fazer a separação entre os produtos de fissão e as espécies contendo Pu e U. A repetida extração a partir da 
camada aquosa pelo mesmo processo aumenta a eficiência da separação. 


Q 


= Fosfato de tributila (1 BP) 


Estágio 2: separação dos nitratos de plutônio e urânio 


A fração de querosene é agora submetida à uma segunda extração por solvente. A adição de sulfamato de ferro(Il), Fe(NH250;)2, e a agitação da fração de querosene com água, 
resulta na formação do nitrato de plutônio(Ill) que é particionado para dentro da camada aquosa. O [UO,][N0s]; resiste a redução, é complexado com TBP e permanece na camada 
orgânica. À separação das duas frações de solvente deste modo separa os sais de urânio e de plutônio; repetidas extrações resultam em uma separação altamente eficiente. A 
extração do [UO>][N0:]> do querosene de volta para uma fase aquosa pode ser obtida pela adição de ácido nítrico; sob estas condições, o complexo urânio-TBP se dissocia e o [U0}] 
[NOs]> retorna à fase aquosa. 







9 
SP 4 
g? O 





O ligante fosfato de trietila é relacionado com o TBP, e a figura acima mostra a estrutura (obtida por difração de raios X) do complexo [U0:(N0;)2{0P(0Et);}2]. Este é um complexo 
modelo das espécies presentes no processo de extração descrito anteriormente. [Dados: B. Kanellakopulos et al. (1993) Z. Anorg. Allg. Chem., vol. 619, p. 593.] Código de cores: U, 
verde, 0, vermelho, N, azul, P laranja, C, cinza. 


A extração por solvente envolve a extração de uma substância utilizando-se um solvente adequado. Em um sistema de duas fases formadas por dois solventes, o soluto é extraído a 
partir de um solvente para o outro solvente. O solvente de extração é escolhido de modo que as impurezas permanecem no solvente original. 


7.12 Constantes de estabilidade de complexos de coordenação 


Como vimos anteriormente, os íons metálicos em solução aquosa são hidratados. A espécie aqua pode ser indicada 
como M='(ag), em que M-'(ag) representa o íon hexa-aqua [M(OH>)]:". Agora, consideramos a adição de um 
ligante neutro L à solução e à formação de uma série de complexos [M(OH5)sL]:", [M(OH>)4L2]- +, ...,[ML6-". 
Os Equilíbrios 7.65-7.70 mostram etapa por etapa o deslocamento da H2O coordenada pelo ligante L. 


IM (OH5)6]” (aq) + L(ag) 
— IM (OH, J L]? (ag) + H-0O({1) [1.05 


M(OH.)sL/ (ag) + Líag) 
= |M(OH; L-7" (ag) + H.0(]) (7.606) 


M(OH,),Lo| (ag) + Lag) 
= [M(OH;);L;]* (aq) + H,0(1) (7.67) 


IM (OH. |; L|” | ad | T Liag | 
= [M(0H,),L,]” (aq) + H,0(1) (7.68) 


M(0H;)j Ls] (ag) + L(ag) 
= [M(OH5)Ls]* (aq) + H001) (7.69) 


IM(OH;)L;]* (ag) + L(ag) 

= [ML;] (aq) + H,0(1) (7.70) 

A constante de equilíbrio, Kı, para a reação 7.65 é dada pela Eq. 7.71; [H20] (rigorosamente, a atividade da H20) 
é unitária (veja a Seção 7.3) e não aparece na expressão de K. 

M(OH+ L°] 

1 [M(0H,)6*|[L] 


=] 
=] 


Na formação de um complexo [MLs]z* a partir de [M(0H>)slz*, cada deslocamento de uma molécula de água coordenada pelo ligante L tem uma constante de estabilidade por 
etapas característica, Kı, Ka, K3, Ka, Ks ou Ke. 


Como alternativa, pode-se considerar a formação global de [ML6]-* (Eq. 7.72). A fim de distinguir a constante 
de estabilidade global das constantes de estabilidade por etapas, o símbolo B é geralmente utilizado para a 
constante de estabilidade global. A Eq. 7.73 dá uma expressão de ps para [MLs|-'. Temos que nos referir a e e não 
apenas p, porque podem ser definidas também constantes de estabilidade globais para os produtos de cada uma 
das reações 7.65-7.70 (veja o Problema 7.25 no final deste capítulo). 


[M(OH;)6]* (ag) + 6L(ag) = [MLs] (ag) + 6H,0(1) 


— [ML | 
° IM(OH,)g IL] 


Valores de K e p estão relacionados. Para o equilíbrio 77.72, bs pode ser expresso em termos das seis constantes de 
estabilidade por etapas de acordo com a Eq. 7.74. 


De Ki X K+ kai K, k Ka pa Ás ps Ka 
OL F 
(7.74) 
log 5; = log Kı + log K- + log À; 
+ log Ka + log K; + log K; 


Escreva as expressões de cada uma das constantes Kı, K2, K3, K4, Ks e Ke para os equilíbrios 7.65-7.70 e, a seguir, mostre que 
be = Ki x K, x K, x K, X K x Ko. 


Para a formação de um complexo [MLh]z+ a partir de [M(0H2)m]z" e do ligante L, a constante de estabilidade global £n é dada pela expressão: 


J — [ML | 
o |M(0H,) [LJ 





Resultados de um estudo de pH usando um eletrodo de vidro (em solução aquosa de NHNO; 2 m) 
forneceram os valores das constantes de estabilidade por etapas (a 303 K) do [Ni(OH5)x(NH;)x]”* (x = 1-6) 
como: log K; = 2,79; log K, = 2,26; logk; = 1,69; log K4 = 1,25; log K; = 0,74; log K6 = 0,03. Calcule (a) p6 
para [Ni(NH;)]”* e (b) AGº;(303 K). (c) Se o valor de AHº,(303 K) = -16,8 kJ mol, calcule AS º,(303 K). (R 
= 8,314 JK! mol!) 


(a) br = K; x KR, w K: E Ka w Ro x Ka 


log Js = log Ki + log Às + log À; 
+ log Ka + log hs + log K; 


log Js = 2,79 + 2,26 + 1,69 + 1,25 + 0,74 + 0,03 


8,76 
de = 5,75 x 10º 


(b) AGº (303 K) se refere a formação etapa por etapa do [Ni(OH5)s(NHs) |». 


AG (803K) = -RT Ink, 


= —(8,314 x 10* x 303) In 10>” 


—16.2 kJ mol”! 
ie} AG, = AHº,- TAS”, 


AH” = AG, 
T 
16.8 — (—16,2) 


AS", (303K) 
i tda 303 


= 1.98 x 10 kI K! mol” 


— -1.98 JK! mol 


Essas questões se referem ao [Ni(OH5)e (NHs)|”* (x = 1-6), com os dados a 303 K. 


1. Determine AGº»(303 K) se log K, = 2,26. 
[Resp.: 13,1 kJ mol-!] 


2. Se ASº,/(303 K) = 1,98 JK"!, confirme que AHº (303 K) = 16,8 kJ mol!, dado que log K, = 2,79. 


3. Dado os valores log K, = 2,79, log K, = 2,26 e log K; = 1,69, use o valor apropriado para determinar AGº(303 K) para o 
equilibrio: 


MIOH-WT (2) + NH = [MOH NH] (2) 4 H0(2) 
È È E E 
[Resp.: —9,80 kJ mol!] 


Determinação das constantes de estabilidade 


Para uma determinada solução aquosa, que contém concentrações conhecidas de um íon metálico Mz” e do ligante 
L, pode ter sido encontrado que um único complexo de coordenação de fórmula conhecida está presente na 
solução. Se for este o caso, então a constante de estabilidade para este complexo pode ser obtida diretamente a 
partir de uma determinação da concentração de M-* não complexado, L ou M:" complexado naquela solução. Tais 
determinações podem ser feitas por meio de medições polarográficas ou potenciométricas (se existe um eletrodo 
reversível adequado), por meio de medições de pH (se o ligante é a base conjugada de um ácido fraco), por troca 
iônica, por espectrofotometria (isto é, observação dos espectros eletrônicos e utilização da lei de Beer-Lambert), 
por espectroscopia de RMN ou por métodos de distribuição. 

No passado, o uso de métodos empíricos para prever as constantes de estabilidade de complexos de íons 
metálicos teve apenas aplicação limitada. O uso da teoria DFT (veja a Seção 4.13) para calcular valores de AG 
para o equilíbrio em fase gasosa: 


[M(OH>)sl" (2) + NHs(2) = [M(OH;) (NH3)]"t (e) + H-O(g) 


para vários íons metálicos Mn+ foi avaliado. Apesar do fato deste estudo em fase gasosa não levar em conta os 
efeitos de solvatação, os resultados dos cálculos de DFT fornecem valores AG que se correlacionam muito bem 
com os dados experimentais. Isso sugere que o método DFT pode ser valioso na estimativa dos dados 
termodinâmicos para sistemas para os quais os dados experimentais são inacessíveis. 


Tendências nas constantes de estabilidade por etapas 


A Fig. 7.11 mostra que, para a formação de íons complexos [AI(OH5) - Fx] 7 »* (x = 1-6), as constantes de 
estabilidade por etapas tornam-se menores à medida que mais ligantes F` são introduzidos. Uma tendência 
semelhante também é observada na formação de [Ni(OH5) - «(NHs)]”* (x = 1-6) no Exemplo resolvido 7.6. Este 
decréscimo nos valores de K é típico de muitos sistemas. Entretanto, a tendência não é sempre tão suave como na 
Fig. 7.11 (veja a Seção 20.11, no Volume 2). 


am, 
= 

+ 
É 


log K 
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Fig. 7.11 Constantes de estabilidade por etapas para a formação de [AL(OH;)« - xFx]6 7 v" (x = 1—6). 


Considerações termodinâmicas de formação de complexos: uma introdução 


Uma discussão detalhada da termodinâmica de formação de complexos em solução aquosa situa-se fora do âmbito 
deste livro, mas discutiremos brevemente as variações de entropia que acompanham a formação de compostos de 
coordenação em solução, e o chamado efeito quelato (ou efeito quelante). No Capítulo 20, no Volume 2, 
aprofundamos o estudo da termodinâmica de formação de complexos. 

Vimos na Seção 7.9 que íons altamente carregados têm valores mais negativos de ApiaSº do que íons com uma 
carga unitária, e isso pode ser visto em termos de que íons altamente carregados impõem mais ordem nas 
moléculas de HO que estão nas vizinhanças do íon. Quando ocorre a formação de complexos entre cátions e 
ânions altamente carregados, com uma neutralização parcial ou total das cargas, as variações de entalpia para esses 
processos são significativamente negativas. Entretanto, as variações de entropia envolvidas são significativamente 
positivas porque menos ordem é imposta sobre as moléculas de H,O ao redor do íon no complexo do que ao redor 
dos cátions metálicos e ligantes aniônicos não complexados. Os valores correspondentes de AGº são, portanto, 
substancialmente negativos, indicando que são formados complexos muito estáveis. Por exemplo, o ASº(298 K) 
para a reação 7.75 é +117 JK! mol! e AGº(298 K) é —60,5 kJ mol™!. O ligante na Eq. 7.75 é o [EDTA]**. 


E O 2 
-D£ coy H 
o 07 
“Tr jan -; F 
N f Na f 
x Oan, | e N= 
Ca Haq) + i E Ca. i 
p ; p 
o | YN- 
N, rod 
q s O O ; 
O, CO; na O 
[EDTA]* 


EAR) 


Outra fonte importante de aumento da entropia é: quando estamos lidando com ligantes sem carga equivalentes 
(por exemplo, NH; e H;NCH>CH,5NH)), ligantes polidentados formam complexos mais estáveis do que ligantes 
monodentados. 

O número de átomos dadores por meio do qual um ligante se coordena a um íon metálico é definido como a 
denticidade do ligante. Um ligante monodentado possui um átomo doador (por exemplo, NH3), um ligante 
bidentado, dois (por exemplo, [acac|”) e assim por diante. Em geral, um ligante com mais de um átomo doador é 
denominado polidentado. 

A coordenação de um ligante polidentado a um íon conduz à formação de um anel quelato, e cinco de tais 
anéis podem ser vistos no [Ca(EDTA)|” na Eq. 7.75. A palavra quelato é derivada do grego para uma garra de 
caranguejo. A Tabela 7.7 lista alguns ligantes comuns. Os ligantes en, [0x]? e bpy formam anéis quelatos de 5 
membros na coordenação a um íon metálico (Fig. 7.12), enquanto a coordenação do [acac|” dá um anel de 6 
membros (Fig. 7.10). Ambos os anéis quelatos de 5 e 6 membros são comuns em complexos de metais. Cada anel 
é caracterizado por um ângulo de mordida, isto é, o ângulo X-M-—Y, em que X e Y são os dois átomos doadores 
do ligante quelante (estrutura 7.16). A tensão no anel faz com que a formação de anéis com 3 e 4 membros seja 
relativamente desfavorável. 





F>. Fig. 7.12 Esta estrutura modelada de um complexo [M(en);]n+ ilustra que a coordenação do ligante en forma um anel 
q quelato enrugado. Código de cores: M, verde; N, azul; C, cinza. 


-A Angulo de mordida 


Bi 


(7.16) 


O anel de 6 membros, formado quando [acac]” se une a um íon metálico formando um quelato (Fig. 7.10), é 
plano e estabilizado pela ligação m deslocalizada. Ligantes, tais como bpy e [ox], também produzem anéis 
quelatos planares após interação com um centro metálico. Uma diamina saturada, tal como en (7.17), é mais 
flexível e adota um anel enrugado, como mostrado na Fig. 7.12 para um complexo geral [M(en);|n+. A adição de 
mais um átomo de carbono ao esqueleto do ligante en dá a 1,3-propanodiamina (pn, 7.18). 


p ia 
fi ks l) | 
H-N NH H-N NH: 
| 2-etanodiamina l 3-propanodiamina. 
(em) (pn) 
(7.17) (7.18) 


Para ligantes N doadores saturados e flexíveis desse tipo, os dados experimentais revelam que os íons 
metálicos pequenos favorecem ligantes que formam anéis quelatos de 6 membros, enquanto os íons metálicos 
maiores favorecem ligantes que formam anéis quelatos de 5 membros. Uma conclusão geral de que os anéis 
quelatos de 5 membros são mais estáveis do que os anéis quelatos de 6 membros é frequentemente citada nos 
livros-texto. Entretanto, esta afirmação deve ser analisada levando em conta o tamanho do íon metálico. Quando 
um íon metálico pequeno reside dentro de um anel quelato de 6 membros em vez de um anel quelato de 5 
membros (o ligante sendo saturado tal como uma diamina) observa-se uma estabilidade maior para o complexo, o 
que foi explicado em termos de um modelo em que o íon metálico substitui um átomo de C com hibridização sp” 
no ciclo-hexano. Para esta substituição ser otimizada, o ângulo de mordida (7.16) deve estar próximo de 109,5º 
(isto é, o ângulo de um átomo de C tetraédrico), e o comprimento da ligação M-N deve ser de 160 pm. Quando 
diaminas coordenam íons metálicos maiores (por exemplo, Pb?*, Fe”*, Co”*), os complexos mais estáveis tendem a 
ser aqueles que envolvem ligantes que formam anéis quelatos de 5 membros. Os parâmetros ideais são um ângulo 
de mordida de 69º e um comprimento de ligação M-N de 250 pm.' 

Vamos agora comparar a estabilidade dos complexos formados entre um determinado íon metálico e ligantes 
monodentados e bidentados relacionados, e abordar o chamado efeito quelato. De modo a fazer comparações 
significativas é importante escolher os ligantes apropriados. Uma molécula de NH; é um modelo aproximado (mas 
não perfeito) para a metade do ligante en. As Egs. 7.76-7.78 mostram equilíbrios para o deslocamento de pares de 
ligantes NH; no [Ni(OH5 - »n(NH5)on]** (n = 1,2 ou 3) por ligantes en. Os valores de log K e AGº se referem ao 
equilíbrio a 298 K. 


Tabela 7.7 Nomes e estruturas de alguns ligantes selecionados 


Nome do ligante 


Água 


Amônia 


Tetraidrofurano 


Piridina 


1.2-Etanodiamina 


Dimetilsulfóxido 


jon acetilacetonato 


lon oxalato ou etanodivato 


2,2-Bipiridina 


11ÃO-Fenantrolina 


1 4,7-Triaza-heptano! 


1.4,7,10-Tetra-azadecano” 


lon NNN,N-Etilenodiaminatetracetato 


Abreviatura (se houver) 


em 


DMSO 


[ox]” 


bpy ou bipy 


phen 


dien 


trien 


[EDTA] 


Denticidade 


Monodentado 


Monodentado 


Monodentado 


Monodentado 


Bidentado 


Monodentado 


Bidentado 


Bidentado 


Bidentado 


Bidentado 


Tridentado 


Tetradentado 


Hexadentado 





Estrutura com os átomos doadores 
marcados em vermelho 


UH | | 


14 
H-N N NH3 
Ê 2 


a” N 
H H 


HN NH; 


Veja a Eq. 7.75 


t? Os nomes antigos (ainda em uso) para 1,2-etanodiamina, 1,4,7-triaza-heptano e 1,4,7,10-tetra-azadecano são etilenodiamina, 


dietilenotriamina e trietilenotetramina. 


t Embora não seja sistemático de acordo com as regras da IUPAC, este é o nome geralmente aceito para este ânion. 


NH(OH,)(NH;), “ (aq) + en(ag) 
= [Ni(OHs)a(en)]* (aq) + 2NH; (ag) 
log K = 24] AG = —13,7k] mol! (7.76) 
INi(OH.)> (NH; )s | (aq) + Zen(ag) 
= [Ni(OHs),(en)a]"* (aq) + 4NHs (ag) 
log K = 5,772 AG =-32,6kImol ! (7.77) 
[Ni(N H;)e]” “(aqi+3en(ag) = |Ni(en Ja] (aq) + 6NH; (ag) 
log K =9,27 AG =-529kmol! (7.78) 
Para cada deslocamento do ligante, AGº é negativo e esses dados (ou os valores de log K) mostram que a 


formação de cada complexo quelato é termodinamicamente mais favorável do que a formação do complexo amino 
correspondente. Este fenômeno é chamado de efeito quelato e é uma observação geral. 


Para um dado íon metálico, a estabilidade termodinâmica de um complexo quelato, envolvendo ligantes bidentados ou polidentados, é maior do que a de um complexo contendo um 
número correspondente de ligantes monodentados equivalentes. Este é o chamado efeito quelato(ou efeito quelante). 


O valor de AGº para uma reação tal como 7.78 dá uma medida do efeito quelato e a partir da equação: 
AGº = AHº — TAS? 


podemos ver que os sinais e as magnitudes relativas dos termos contribuintes AHº e TAS? são críticos.! Para a 
reação 7.78, a 298 K, AH? = —16,8 kJ mol! e ASº = +121 J K! mol”!, o termo TAS? é 36,1 kJ mol™!. Assim, 
ambos os termos, AH? negativo e TAS? positivo, contribuem para o valor global negativo de AGº. Neste caso em 
particular, o termo TAS? é maior do que o termo AH’. Entretanto, o reforço mútuo desses dois termos não é uma 
observação geral como os exemplos que se seguem ilustram. Para a reação 7.79, AGº(298 K) = —8,2 kJ mol”. 
Este termo de energia favorável decorre das contribuições da entropia e da entalpia de TAS? = —8,8 kJ mol! e AHº 
= —17,0 kJ mol"!, ou seja, ele decorre de um termo de entalpia favorável que mais do que compensa o termo 
desfavorável de entropia. 


Na" (ag) + Lag) = [NaL]' (ag) (7.79) 


um que 


Me— O o o O o O—Me 


Na reação 7.80, o termo de entalpia é desfavorável, mas é superado por um termo de entropia muito favorável: a 
298 K, AH? = +13,8 kJ mol !, AS° = +218 JK! mol™!, TASº = +65,0 kJ mol! e AG = —51,2 kJ mol". 


Mgt (ag) + [EDTA] = [Mg(EDTA) (ag) (7.80) 
A fim de examinar as origens das contribuições de entalpia e entropia, mais uma vez consideramos a reação 7.78. 
Tem sido sugerido que a contribuição de entalpia para o efeito quelato surge de vários efeitos: 


e uma redução da repulsão eletrostática entre os átomos doadores ô (ou átomos doadores carregados 
negativamente no caso de alguns ligantes) indo de dois ligantes monodentados para um ligante bidentado; 


e efeitos de dessolvatação envolvendo a ruptura das interações ligante-H>O com ligação de hidrogênio mediante 
a formação do complexo — tais interações de ligação de hidrogênio serão maiores para, por exemplo, NH; do 
que para en; 

e um efeito indutivo das pontes CHCH; em ligantes bidentados ou polidentados que aumenta a intensidade 
doadora do ligante em relação a um ligante monodentado correspondente, como, por exemplo, en versus NH3. 


A contribuição da entropia para o efeito quelato é mais fácil de visualizar. Nas Eqs. 7.81 e 7.82 são mostradas 
duas reações equivalentes. 


[Ni(OH,)6]?* (aq) + 6NH; (aq) 


T ions complexos/moléculas 


= [N(NH;)aP* (ag) +66:00) (781) 
a 


T ions complexos/molécu las 


INi(NH: j] (aq) + Jen(ag) 
de me 


4 tons complezos moléculas 


= [Ni(en);|* (aq) + 6NH; (ag) (7.82) 
E e e 


J ions complexos/moléculas 


Na reação 7.81, ligantes monodentados estão envolvidos em ambos os lados da equação e não há qualquer 
alteração no número de moléculas ou íons complexos indo dos reagentes para os produtos. Entretanto, na reação 
7.82, que envolve ligantes bidentados substituindo ligantes monodentados, o número de espécies em solução 
aumenta indo dos reagentes para os produtos, e há um aumento correspondente da entropia (AS é positiva). Outra 
maneira de olhar para o efeito da entropia é ilustrada no diagrama 7.19. Na formação de um anel quelato, a 
probabilidade do íon metálico se ligar ao segundo átomo doador é alta porque o ligante já está ancorado ao centro 
metálico. Ao contrário, a probabilidade do íon metálico associar-se com um segundo ligante monodentado é muito 
menor. 


NH: NH 
Oo f o= F — 
/ j TN 
H-N H-N HN NH 
= w = w F 
a wo 
Mt Kort + 
(7.19) 


Efeitos de entropia associados à dessolvatação dos ligantes antes da formação do complexo também 
desempenham um papel. 

A riqueza da química de coordenação envolve ligantes macrocíclicos que incluem a família de éteres coroa 
(por exemplo, 18-coroa-6, 7.20, e benzo-12-coroa-4, 7.21), e os ligantes criptantes (veja a Fig. 11.8). 











E a al ii A 
É O j | | 
Fa w 
= pe O À J w = P e“ p ( ) O "q 
O o” ir "0 o 

| N F 
DA E 
(7.20) (7.21) 


A estabilidade do complexo aumenta quando um ligante macrocíclico substitui um ligante acíclico (cadeia 
aberta) equivalente. Por exemplo, os valores de log Kı para os complexos 7.22 e 7.23 são 23,9 e 28,0, 
respectivamente, mostrando a estabilidade termodinâmica do complexo macrocíclico. 





É a io ni a + ü 
| Fi e) | | E E | 
H si H H 
~ e i 
(7.22) (7.23) 


Não é fácil generalizar sobre as origens do efeito macrocíclico. Ao considerar complexos de cadeia aberta e de 
cadeia fechada equivalentes, tais como 7.22 e 7.23, os fatores de entropia tendem, na maioria dos casos, a 
favorecer a formação do complexo macrocíclico. Entretanto, o termo de entalpia nem sempre é favorável ao 
complexo macrocíclico, embora o valor de AG” (isto é, o árbitro final) sempre favoreça a formação do macrociclo. 
Consideramos a formação de novos compostos macrocíclicos no Capítulo 11. 


7.13 Fatores que afetam as estabilidades de complexos contendo ligantes monodentados 


Embora não haja uma única generalização relacionando valores de constantes de estabilidade dos complexos de 
cátions diferentes com o mesmo ligante, existem várias correlações úteis e nesta seção exploramos algumas das 
mais importantes. 


Tamanho e carga iônica 


As estabilidades dos complexos dos íons de metais não pertencentes ao bloco d com uma determinada carga 
normalmente diminuem com o aumento de tamanho do cátion (o “tamanho” do íon é no sentido cristalográfico). 
Assim, para um complexo com um dado ligante L, a ordem de estabilidade é de Ca”! > Sr” > Ba”. 
Comportamento semelhante é encontrado para os íons lantanoides Mº**. 


Para íons com tamanhos semelhantes, a estabilidade de um complexo com um determinado ligante aumenta substancialmente quando a carga iônica aumenta, por exemplo, Li* < 
Mg” < AB*, 


Para um metal com dois estados (ou mais) de oxidação, o íon mais altamente carregado é o menor. Os efeitos 
de tamanho e carga se reforçam mutuamente, levando a uma maior estabilidade os complexos que envolvem o 
estado de oxidação mais elevado do íon metálico. 


Centros metálicos duros e moles e ligantes 


Quando consideramos as propriedades de receptor dos íons metálicos (isto é, interações ácido de Lewis-base de 
Lewis), duas classes de íons metálicos podem ser identificadas, apesar da diferença entre elas não ser clara. 
Considere os Equilíbrios 7.83 e 7.84. 


Il > r 7 “fre E : Per g} 1 
Fe” (ag) + A (ag) = |FEX| (ag) (T.83) 


Hz”! (aq) + X (ag) = [HeX] (aq) (7.84) 
A Tabela 7.8 apresenta as constantes de estabilidade dos complexos [FeX7”' e [HgX]" para diferentes íons haleto; 
enquanto as estabilidades dos complexos de Fe”* diminuem na ordem F` > CI > Br, as dos complexos de Hg” 
aumentam na ordem F < CI < Br <T. De modo mais geral, em exames de constantes de estabilidade por 
Ahrland, Chatt e Davies, e por Schwarzenbach, a mesma sequência para o Fe”* foi observada para os cátions mais 
leves dos blocos s e p, para os primeiros cátions do bloco d e para cátions metálicos lantanoides e actinoides. 
Esses cátions foram coletivamente denominados de cátions da classe (a). A mesma sequência que para os 
complexos de Hg? foi observada para os complexos de haletos dos últimos íons metálicos do bloco d, telúrio, 
polônio e tálio. Esses íons foram coletivamente chamados de cátions da classe (b). Padrões semelhantes foram 
encontrados para outros átomos doadores: ligantes O e N doadores formam complexos mais estáveis com cátions 
da classe (a), enquanto ligantes S e P doadores formam complexos mais estáveis com cátions da classe (b). 


Tabela 7.8 Constantes de estabilidade para a formação de complexos [FeX7]”” (aq) e [HgX] (aq) envolvendo Fe(IID, Hg(ID e 
haletos; veja as Eqs. 7.83 e 7.84 Ion metálico 


Íon metálico log Ki 


K=F X=€ X=Br X=| 
Fe3+(aq) 6,0 1,4 0,5 — 
Hg?+(aq) 1,0 6,7 8,9 12,9 


Em um importante desenvolvimento dessas generalizações por Pearson, cátions (ácidos de Lewis) e ligantes 
(bases de Lewis) foram classificados como ou “duros” ou “moles”. O principio de duros e moles/ácidos e bases 
(HSAB, acrônimo de hard and soft/acids and bases) é usado para explicar padrões observados na estabilidade dos 
complexos. Em solução aquosa, os complexos formados entre íons metálicos da classe (a), ou duros, e ligantes 
contendo átomos doadores particulares exibem tendências nas estabilidades conforme se observa a seguir: 


Tabela 7.9 Centros metálicos (ácidos de Lewis) e ligantes (bases de Lewis) duros, moles e aqueles que exibem um 
comportamento intermediário. As abreviações dos ligantes são definidas na Tabela 7.7; R = alquila e Ar = arila 


Ligantes (bases de Lewis) Centros metálicos (ácidos de Lewis) 

Duro; classe (a) F-, CI, H20, ROH, R20, [0H], [R0], [RC0:]7, Li+, Nat, K+, Rb”, Be?+, Mg?*, Ca?*, Sr?+, Sn?*, 
[C03]*”, INOs]7, [PO4]*”, [S04]?”, [CIO4]”, [ox]?”, Mn?*, Zn, A+, Ga”, Inº*, SO, CPt, Fet, Co, 
NH3, RNH; Y+, Th”, Put, Tit, 2r%+, [V0], [VOS]* 

Mole; classe (b) l7, HT, R7, [CNI (C-ligado), CO (C-ligado), RNC, Centros metálicos com estado de oxidação zero, TI*, 


RSH, RoS, [RS]-, [SCN] (S-ligado), RP, R3As, RaSb, Cu*, Ag*, Au*, [Hg2]2*, Hg?*, Cd?+, Pd2+, PE+, TI3+ 
alquenos, arenos 


Intermediário Br”, [Ns], py, [SCN] (N-ligado), ArNH», [NO2]”, Pb?+, Fe?+, Co?+, Ni?+, Cu?+, 0s?*, Ruº+, Rhº*, I+ 
[S03] 


F>Cl>Br>] 
O `> S > 5e > Te 
N = P > As > 5b 


Em contraste, as tendências das estabilidades de complexos formados entre íons metálicos da classe (b), ou moles, 
e ligantes contendo esses átomos doadores são: 


Fele Brel 
0 = 5 > 5e œ Te 
N -= P > As > Sb 


A Tabela 7.8 ilustrou essas tendências para íons haleto com Fe°* (um íon metálico duro) e Hg?* (um íon metálico 
mole): 


F C] Br | 
Duro Mole 


Do mesmo modo, os ligantes com átomos N ou O doadores duros formam complexos mais estáveis com cátions 
de metais leves do bloco s e do bloco p (por exemplo, Nat, Mg”, AI), com os primeiros cátions de metais do 
bloco d (por exemplo, Scº*, Cr”*, Fe?™) e com íons de metais do bloco f (por exemplo, Ce**, Th*. Por outro lado, 
os ligantes com P ou S doadores moles mostram uma preferência pelos íons de metais mais pesados do bloco p 
(por exemplo, TI” e íons dos últimos metais do bloco d (por exemplo, Cu”, Ag”, Hg”5. 

A classificação de Pearson de ácidos duros e moles vem de uma consideração de uma série de átomos 
doadores dispostos por ordem de eletronegatividade: 


F>0>N=>Cl>Br=>C=al=aS>Se>P>As>Sb 


Um ácido duro é aquele que forma complexos mais estáveis com ligantes contendo átomos doadores a partir da 
extremidade da esquerda da série. O inverso é verdadeiro para um ácido mole. Esta classificação dá origem aos 
ácidos duros e moles listados na Tabela 7.9. Vários íons metálicos são classificados como “intermediários ou de 
fronteira” porque não mostram preferências por ligantes com átomos doadores particulares. 


Os termos ácido “duro” e ácido “mole” surgem a partir de uma descrição das polarizabilidades (veja a Seção 
6.13) dos íons metálicos. Ácidos duros (Tabela 7.9), são tipicamente pequenos cátions de carga unitária com uma 
densidade de carga relativamente alta ou são altamente carregados, de novo com uma densidade de carga elevada. 
Esses íons não são muito polarizáveis e mostram uma preferência por átomos doadores que também não são muito 
polarizáveis, como por exemplo, F. Tais ligantes são chamados de bases duras. Os ácidos moles tendem a ser 
grandes cátions de carga unitária com uma densidade de carga baixa, por exemplo, Ag”, e são muito polarizáveis. 
As propriedades das soluções de Au” indicam que ele é o ion metálico mais mole e, portanto, as ligações metal — 
ligante nos complexos de Au(l) exibem um grau elevado de caráter covalente. Os íons de metal(I) do grupo 11 
(Cu, Ag' e Au”) são todos moles. O elemento transurânico Rg se localiza abaixo do Au no grupo 11, mas os 
isótopos não são facilmente acessíveis para estudos experimentais de suas reações de complexação. Os resultados 
de cálculos usando DFT concluem que o Rg* é ainda mais mole do que o Au*.t Íons metálicos moles preferem 
formar ligações coordenadas com átomos doadores que também são muito polarizáveis, como, por exemplo, T. 
Tais ligantes são chamados de bases moles. A Tabela 7.9 lista uma série de ligantes duros e moles. Observe as 
relações entre as classificações dos ligantes e as eletronegatividades relativas dos átomos doadores na série vista 
anteriormente. 


Ácidos duros (cátions metálicos duros) formam complexos mais estáveis com bases duras (ligantes duros), enquanto ácidos moles (cátions metálicos moles) mostram uma 
preferência por bases moles (ligantes moles). 


O princípio HSAB é qualitativamente útil. Pearson indicou que a associação ácido-base correspondendo a 
duro-dura ou mole-mole representa uma estabilização que é adicional a outros fatores que contribuem para a força 
das ligações entre doador e receptor. Esses fatores incluem os tamanhos do cátion e do átomo doador, suas cargas, 
suas eletronegatividades e a sobreposição orbital entre eles. Há um outro problema. A formação do complexo 
normalmente envolve a substituição do ligante. Em solução aquosa, por exemplo, ligantes deslocam o H20 e isto é 
uma competição em vez de uma simples reação de combinação (Equilíbrio 7.85). 


IM(0Hs)6]** (aq) + 6L(ag) = [ML;]"t (ag) + 6H50(]) 
(7.85) 


Suponha que o M? seja um ácido duro. Ele já está associado a ligantes H2O duros, ou seja, há uma interação duro- 
duro favorável. Se L é uma base mole, a substituição do ligante não será favorável. Se L é uma base dura, existem 
várias interações competindo que têm de ser consideradas: 


e L com água coordenada possui interações L-OH; duro-duro; 
e M” com água coordenada possui interações M”*—OH; duro- duro; 
e o produto complexo possuirá interações M”™—L duro-duro. 


No global, observa-se que tais reações conduzem a complexos apenas moderadamente estáveis e os valores de 
AHº para a formação dos complexos são próximos de zero. 

Agora consideramos o caso em que M” na Eq. 7.85 é um ácido mole e L é uma base mole. As interações 
competindo serão: 


e L com água coordenada possui interações L-OH, mole-duro; 
e M” com água coordenada possui interações Mº'-OH, mole- duro; 
e o produto complexo possuirá interações M?'-L mole-mole. 


Neste caso, os dados experimentais indicam que complexos estáveis são formados com valores de AHº para a 
formação do complexo sendo grande e negativo. 

Apesar do sucesso, o princípio HSAB inicialmente não tinha uma base quantitativa satisfatória. Entretanto, 
agora é possível utilizar a teoria DFT para obter valores do potencial químico eletrônico (o potencial químico 
eletrônico, u, é o negativo da eletronegatividade absoluta) e valores de dureza química, n.t Esses resultados 
complementam o uso da teoria DFT para prever constantes de estabilidade como descrito anteriormente neste 
capítulo. 


TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


[a utilização do prefixo u, us ... 
rj ácido de Bronsted 
rj ácido de Lewis 


[ácidos mono, di e polibásicos 

rj análise gravimétrica 

c] anfótero 

g atividade 

[1] autoionização 

[O base de Brønsted 

0 base de Lewis 

[] camada de hidratação (de um íon) 

[cátions (ácidos) e ligantes (bases) duros e moles 

[] constante de autoionização da água, Kw 

m constante de dissociação ácida, K, 

m@ constante de dissociação da base, K, 

rm constante de estabilidade global (de um complexo) 
[] constante de estabilidade por etapas (de um complexo) 
c densidade de carga de um íon 

c denticidade (de um ligante) 

[1] dissociação por etapas (de um ácido ou de uma base) 
O efeito do íon comum 

g efeito macrocíclico 

[E eleito quelato 

rm entalpia-padrão (ou energia de Gibbs, ou entropia) de hidratação 
[9 entalpia-padrão (ou energia de Gibbs, ou entropia) de solução 
[1 estado-padrão de um soluto em solução 

o extração por solvente 

[hidrólise (de um cátion hidratado) 

[E Interação íon-dipolo 

[] íon hexa-aqua 

g ligante 

“linha diagonal” na tabela periódica 

[ymolalidade (distinta da molaridade) 

Œ muito pouco solúvel 

E par ácido e base conjugado 

[polarização de uma ligação 

rj produto de solubilidade 

c] quelato 

g regra de Bell 

m solubilidade (de um sólido iônico) 

[solução saturada 


Você deve ser capaz de dar as equações que relacionam as seguintes grandezas: 


O pH e [H:09 

O K, e pKa 

L pKa € pk» 

O Ka € Ks 

gAG? eK 

g AG°, AHº e ASº 
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PROBLEMAS 


7.1 Os valores de pK(1) e pK(2) para o ácido crômico (H>CrO,) são 0,74 e 6,49, respectivamente. (a) 
Determine os valores de K, para cada etapa de dissociação. (b) Escreva as equações que representam as 
etapas de dissociação do ácido crômico em solução aquosa. 

7.2 Quatro valores de pK, (1,0, 2,0, 7,0, 9,0) são tabulados para o ácido H,P,0,. Escreva as equações que 
mostram as etapas de dissociação em solução aquosa e atribua, explicando, um valor de pK, para cada etapa. 

7.3 Os valores de pK, do CH;CO,H e CF;CO,H são 4,75 e 0,23, ambos são quase que independentes da 
temperatura. Sugira razões para essa diferença. 

7.4 (a) Para que equilíbrios os valores de pK;(1l) = 10,71 e pK(2) = 7,56 para o ácido conjugado do 
HNCH,CH>NH, se referem? (b) Calcule os valores correspondentes de pk, e escreva equações para 
mostrar os equilíbrios a que esses valores se referem. 

7.5 (a) Escreva as equações que mostrem como você espera que os compostos 7.24 a 7.28 se dissociem em 
solução aquosa. (b) Proponha como composto 7.29 reagirá com NaOH em solução aquosa. Que sais seriam 
possíveis de isolar? (c) Apesar de ser conveniente representar as estruturas dos compostos 7.24 a 7.28 como 
mostrado a seguir, isso sugere que os átomos P e S violam a regra do octeto. Represente novamente as 
estruturas 7.24 e 7.25, de modo que os átomos de P obedeçam à regra do octeto. 
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(7.29) 
B(OH E la c] | + 2H-0(| | 
= [B(0HJ4] (ag) + [H;0]" (ag) 


7.6 Em solução aquosa, o ácido bórico se comporta como um ácido fraco (pK, = 9,1) e o seguinte equilíbrio é 
estabelecido: 


B(OH) laq) + 2H50/1) 
= [B(0HJ4| (aq) + [H;0]* (ag) 
(a) Represente as estruturas do B(OH); e do [B(0H),]. 


(b) Como você classificaria o comportamento ácido do B(OH)? (c) A fórmula do ácido bórico pode também 
ser escrita como H;BOs, compare o comportamento ácido deste ácido com o do H;POs. 


7.7 Quando o NaCN se dissolve em água a solução resultante é básica. Explique esta observação dado que o pKa 
do HCN é 9,31. 

7.8 Escreva as equações para ilustrar o comportamento anfótero do [HCOs] em solução aquosa. 

7.9 Quais dos seguintes óxidos são suscetíveis de serem ácidos, básicos ou anfóteros em solução aquosa: (a) 
M20; (b) SnO; (c) CO»; (d) P205; (e) Sb203; (1) SO»; (g) AbOs; (h) BeO? 

7.10 Explique o que se quer dizer com os termos (a) solução saturada, (b) solubilidade, (c) sal muito pouco 
solúvel solúvel, (d) produto de solubilidade (solubilidade constante). 

7.11 Escreva as expressões do Kps para os seguintes sais i1ônicos: (a) AgCl, (b) CaCOs, (c) CaF2. 

7.12 Utilizando as suas respostas no Problema 7.11, escreva as expressões para a solubilidade (em mol dm™°) do 
(a) AgCI, (b) CaCO; e (c) CaF, em termos do Kps. 

7.13 Calcule a solubilidade do BaSO,, a 298K, em g por 100 g de água, dado que o Kps = 1,07 x 107º. 

7.14 Descreva as mudanças que ocorrem (a) para o sal, e (b) para as moléculas de água, quando o NaF sólido se 
dissolve na água. Como essas mudanças afetam (qualitativamente) a entropia do sistema? 

7.15 Os valores de log K para os dois equilíbrios vistos a seguir são 7,23 e 12,27, respectivamente: 


Ag” (aq) + 2NH; (ag) = [Ag(NH;)>]" (ag) 


T= 





Ag {ag} + Br (ag) = AgBri(s) 
Determine (a) Kps para o AgBr, e (b) K para a reação: 


[Ag(NH;)]" (ag) +Br (aq) = AgBr(s) +2NH; (ag) 


7.16 (a) Quais são as bases conjugadas dos ácidos HF, [HSO,4], [Fe(OH2)s > * e [NH,]'? (b) Quais são os ácidos 
conjugados das bases [HSO,], PHs, [NH,] e [OBr]? (c) Qual é o ácido conjugado de [VO(OH)]? (d) 
[Ti(OH,)s]”* tem um valor de pK, de 2,5. Comente o fato de que, quando TiCl; se dissolve em ácido 
clorídrico diluído a espécie principal em solução é [Ti(OH5)s]"”. 

7.17 (a) Discuta os fatores que contribuem para o KCI ser um sal facilmente solúvel (35 g por 100 g de H2O, a 
298 K). (b) Desenvolva a sua resposta para a parte (a) usando os seguintes dados: Ana (K”, g) = —330 kJ 
mol” !; Ana (CT, g) = —370 kJ mol !; Aed H? (KCI, s) = —715 kJ mol". 


Cromato de potássio é utilizado como um indicador em titulações para a determinação de íons cloreto. No 

7.18 ponto final da titulação de uma solução aquosa de um sal de cloreto metálico (por exemplo, NaCl) através de 
uma solução de nitrato de prata, na presença de cromato de potássio, ocorre a precipitação do Ag>CrO, 
vermelho. Dê as equações para as reações pertinentes que ocorrem durante a titulação e, utilizando os dados 
relevantes existentes na Tabela 7.4, explique como funciona o indicador. 

7.19 A formação de uma solução-tampão é um exemplo do efeito do ion comum. Explique como funciona um 
tampão com referência a uma solução contendo ácido acético e acetato de sódio. 

7.20 Calcule a solubilidade do AgBr (Kps = 5,35 x107") (a) em solução aquosa e (b) em uma solução de KBr 0,5 
M. 

7.21 Discuta a interpretação da observação de que o óxido de magnésio é mais solúvel em solução aquosa de 
cloreto de magnésio do que em água pura. 

7.22 Club soda é um tipo de bebida obtida pela saturação da H2O com CO». Se você titular club soda com álcali 
utilizando fenolftaleina como indicador, você obtém um desvanecimento no ponto final. O que isso sugere? 

7.23 Que explicação você pode dar para a diminuição na solubilidade dos sulfatos de alcalinoterrosos na 
sequência CaSO; > SrSO, > BaSO4? 

7.24 Construa um ciclo termoquimico para a decomposição dos haletos de fosfônio, de acordo com a equação: 


PHX (s) = P (E) = HX(p) 


e utilize-o para explicar o fato de que o haleto de fosfônio mais estável é o iodeto. 


7.25 (a) Escreva as expressões que definem as constantes de estabilidade por etapas, para os Equilíbrios 7.66 e 
7.68. (b) Para cada um dos complexos formados nas etapas 7.66 e 7.68, dê as expressões que definem as 
constantes de estabilidade global, 5, e p4. 

7.26 Um estudo de pH, utilizando um eletrodo de vidro a 303 K, para a formação do complexo entre os íons AP* 
e [acac] (Tabela 7.7), em solução aquosa, indica os valores de log K,, log K e log K3 como 8,6, 7,9 e 5,8. 
(a) Qual o equilíbrio que esses valores se referem”? (b) Determine os valores de AGº,(303 K), AGº5(303 K) e 
AGº+3(303 K) e comente sobre a facilidade relativa com que ocorrem as reações de deslocamento sucessivo 
do ligante. 

7.27 Quantos anéis quelatos estão presentes em cada um dos complexos vistos a seguir? Admita que todos os 
átomos doadores estão envolvidos na coordenação. (a) [Cu(trien)]**:; (b) [Fe(ox)3]”: (c) [Ru(bpy)3]”*; (d) 
[Co(dien)»]>*: (e) [K(18-crown-6)]". 





PROBLEMAS DE REVISÃO 


7.28 Comente as observações vistas a seguir. 
(a) Em seus complexos, Co(II) forma ligações fortes com ligantes O e N doadores, ligações moderadamente 
fortes com ligantes P doadores, mas apenas ligações fracas com ligantes As doadores. 


(b) Os valores de log K para a reação: 


são 0,7 para X = F, —0,2 para X = Cl, —0,6 para X = Br e —1,3 para X = I. 


Zn” (aq) + X = [ZnX] (aq) 


(c) Adutos de fosfina e haletos de Cr(III) podem ser preparados, mas estudos cristalográficos revelam 
ligações Cr-P muito longas (por exemplo, 247 pm). 


7.29 Sugira razões para as observações vistas a seguir. 
(a) Apesar dos complexos de Pd(II) com ligantes O doadores monodentados não serem tão abundantes como 
aqueles com ligantes P, S e As doadores, o Pd (II) forma muitos complexos estáveis com ligantes 0,0" 
doadores bidentados. 


(b) [EDTA]* forma complexos muito estáveis com íons M?* de metais da primeira linha do bloco d (por 
exemplo, log K = 18,62 para o complexo com Ni”); em que o íon Mº* é acessível, complexos entre M?” e 
[EDTA]” são mais estáveis do que entre o correspondente M” e [EDTA]* (por exemplo, log K para o 
complexo com Cr” é de 13,6 e para Cr”! é 23,4). 


7.30 (a) Explique por que a água é descrita como sendo anfótera. 
(b) Represente as estruturas do ácido conjugado de cada uma das seguintes espécies: 
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(c) O valor do K,, (298 K) para Ag2CrO; é 1,12 x 10!2. Que massa de Ag>CrO, se dissolve em 100 g de 
água? 


7.31 (a) Comente sobre o fato de que, dos cátions do grupo 1, o Li” é o mais fortemente solvatado em solução 
aquosa, embora a primeira camada de coordenação só contenha quatro moléculas de HO em comparação 
com seis para cada um dos membros posteriores do grupo. 

(b) Sugira como o ligante 7.30 é coordenado ao Ru?! no complexo hexacoordenado [Ru(7.30),]”*. Quantos 
anéis quelatos se formam no complexo? 


ars” ` i 
Fa ii 
Fi 4 
F A 
| | 
h a, Ed 
(7.30) 


(c) Para o [Au(CN)], a constante de estabilidade K = 10%, a 298 K. Escreva uma equação que descreve o 
processo a que se refere esta constante, e calcule AGº(298 K), para o processo. Comente sobre a magnitude 
do valor que você obtiver. Este complexo de cianeto é usado para a extração de ouro a partir do seu minério 
utilizando as reações: 


4Au + S/CN| +0,+2H,0 

— 4/Au(CN),| + 40H] 
2/Au(CN),) + Zn — [Zn(CNJy]” +2Au 
Que processos ocorrem neste processo de extração? 


7.32 A estrutura do HSDTPA (veja o Boxe 4.3) é mostrada a seguir: 
O 


(a) Escreva os equilíbrios que mostram a dissociação ácida etapa por etapa do H;DTPA. Que etapa você 
espera que tenha o maior valor de K,? 


(b) No complexo [Gd(DTPA)(OH5)]”, o íon Gd”* tem número de coordenação 9. Faça um diagrama que 
ilustre a forma como o íon DTPA” se liga ao centro me tálico neste complexo. Quantos anéis quelatos são 
formados? 


(c) Os valores de log K para a formação dos complexos [M(DTPA)]|1' em meio aquoso são os seguintes: 
Gdº*, 22,5; Fe!, 27,3; Ag", 8,7. Comente esses dados. 


7.33 (a) Foi determinado para o [Pd(CN),]” um valor de log p, de 62,3 (a 298 K, em meio aquoso). Qual o 
processo de equilíbrio que esse valor se refere? 
(b) Para o equilíbrio: 


Pd(CN),(s) + 2CN (ag) = |Pd(CNJ4|º 


o valor de log K é 20,8. Use esse valor e os dados da parte (a) para determinar o Kps para Pd(CN)>. 


7.34 (a) As soluções aquosas de sulfato de cobre(II) contêm o íon [Cu(OH,5)s]”'. O pH de uma solução aquosa de 
CuSO, 0,10 mol dm™ é 4,17. Explique a razão por que a solução é ácida e determine K, para o íon 
[Cu(OH,)]”*. 

(b) Quando NH; é adicionado ao CuSO, aquoso, o complexo [Cu(OH>)>(NHs),]”* é finalmente formado. 
Inicialmente, no entanto, a adição de NH; resulta na formação de um precipitado de Cu(OH), (Kps = 2,20 x 
102%. Qual é a origem dos íons [OH] nesta solução e por que se forma Cu(0OH),? [Outras informações: para 
NHs, Kp = 1,8 x 105] 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


7.35 A sobrecarga de ferro é uma condição médica em que o corpo não pode lidar com níveis anormalmente 
elevados de ferro no sistema. A terapia de quelação, por administração da desferrioxamina, 7.31, é utilizada 
para tratar o problema. Sugira a origem do nome terapia de quelação. Qual deve ser a forma do ferro para a 
terapia ser mais eficaz? Sugira como a terapia funciona utilizando o Composto 7.31; os sítios doadores no 
ligante estão marcados com setas vermelhas e os grupos OH podem ser desprotonados. 
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Fig. 7.13 Distribuição de Al modelada como uma função do pH de uma solução aquosa contendo inicialmente 50 umol dm”? de 
Al total. A solução também contém CaSO, (1 mmol dm”*) e íons F` (15 mmol dm). [Adaptado de Encyclopedia of Soils in the 
Environment, D. R. Parker, Aluminium Speciation, pp. 50-56, O 2004 com permissão da Elsevier.] 


7.36 Entre os minerais de ocorrência natural do Al existem o diásporo (o-AIO(OH)), a boemita (y-AIO(OH)) e a 
gibsita (y-AI(OH):). Em um pH baixo, reações com H* dão origem ao [AI(OH,)]*' (abreviado como AI* 
(aq)) solúvel em água. Assim, o Al torna-se móvel em rios e outros cursos d'água, mas as espécies presentes 
são dependentes do pH e também dependem de outros íons inorgânicos em solução. Utilizando constantes de 
estabilidade conhecidas, a especiação foi modelada em uma variedade de pH de 4,0 a 6,5, com íons sulfato e 
fluoreto presentes (Fig. 7.13). (a) O que você pode deduzir sobre valores de Kps para o diásporo, a boemita e 
a gibsita? (b) Represente as estruturas das espécies presentes na solução em um pH de 4,5. (c) Na ausência 
de [SO,]” e F, o Al não entra solução até que o pH é reduzido para =4,8. Sugira as formas possíveis em que 
o Al está presente. (d) Escreva os equilíbrios que descrevem as relações entre as curvas desenhadas na Fig. 
7.13 para o AP! e [AIOHT”, e para o [AIF]”' e [AIF»]'. (e) Para a reação do Al**(aq) com o F5, log 8, = 7,0 e 


log p2 = 12,7. Qual o equilíbrio que esses valores se referem? Determine os valores de K, e K, para as 


reações apropriadas etapa por etapa do AlÉ'(aq) com F`. (f) Dê uma explicação qualitativa para as formas 
das curvas na Fig. 7.13. 


7.37 A extração de metais a partir de fontes primária (minérios que ocorrem naturalmente) e secundárias 


7.38 


(material reciclado) é de enorme importância industrial. A manipulação dos equilíbrios nos, por exemplo, 
processos de extração por solvente é de importância crítica. A família de ligantes bidentados mostrados a 
seguir é usada para extrair os íons metálicos, incluindo o Cu”: 


R OH R OH 


R'—— 0 “+ OH R'—é =) 





HL L 


A extração pode ser representada pelo equilíbrio: 


2HL(org) + Cutt = [CuLa jore) + 2H) 


em que “org” se refere a extração com uma fase orgânica. (a) Por que o processo de extração é dependente 
do pH? (b) No [CuLy], o íon Cu” está em um ambiente quadrado plano e o complexo pode ser descrito 
como uma espécie pseudomacrocíclica por causa da formação de ligações de hidrogênio N-OH ... O. 
Represente uma estrutura para o [CulL»| que seja consistente com essas observações. (c) O ligante livre, HL, 
é dito estar pré-organizado para a formação de [Cul,]. Sugira o que esta afirmação significa e comente 
sobre os equilíbrios relevantes relacionadas com o HL em solução. 


O ciclo natural do enxofre envolve muitas bactérias redutoras e oxidantes de enxofre. Por exemplo, o S% é 
oxidado a enxofre elementar e a [SO4]”, e os processos inversos convertem o [S04] móvel em S% 
imobilizado. (a) No final da sequência de redução do enxofre, o HS pode ser produzido em vez do S%™. Qual 
a influência deste resultado e que outro produto é possível? (b) Bactérias redutoras de enxofre podem ser 
utilizadas para a remoção de metais pesados móveis (por exemplo, Pb, Cd, Hg) a partir do ambiente. 


Explique por que os metais são chamados de “móveis” e descreva os processos químicos e os equilíbrios que 
levam à imobilização dos metais. 


t A utilização de [ ] para a concentração não deve ser confundida com o uso de [ ] para mostrar a presença de um íon. Por 
exemplo, [OH] significa “íon hidróxido”, mas [OH ] significa “a concentração de íons hidróxido”. 

t Veja: L. Infantes and S. Motherwell (2002) Cryst Eng Comm., vol. 4, p. 454; A.D. Buckingham, J.E. Del Bene and S.A.C. 
McDowell (2008) Chem. Phys. Lett., vol. 463, p. 1. 

tł Para uma discussão mais aprofundada, veja: P. Atkins and J. de Paula (2010) Atkins” Physical Chemistry, 9th edn, OUP, 
Oxford, p. 190. 

+ O nome sistemático para o MeCO,H é ácido etanoico, mas a IUPAC aceita o nome ácido acético que é o nome usual. 

t Para uma discussão mais aprofundada, veja: W.E. Dasent (1984) Inorganic Energetics, 2nd edn, Cambridge University Press, 
Chapter 5. 

t Veja: G.W. Neilson et al. (2001) Phil. Trans. R. Soc. Lond. A, vol. 359, p. 1575 — “Neutron and X-ray scattering studies of 
hydration in aqueous solution”. 

+ Veja: S. Varma et al. (2006) Biophys. Chem., vol. 124, p. 192 — “Coordination numbers of alkali metal ions in aqueous 
solution”; J.S. Rao et al. (2008) J. Phys. Chem. A, vol. 112, p. 12944 — “Comprehensive study on the solvation of mono and 
divalent metal ions”; L.H.V. Lim et al. (2009) J. Phys. Chem. B, vol. 113, p. 4372 — ‘The hydration structure of Sn(ID)”. 

t O prefixo u significa que o grupo especificado está em uma posição em ponte; u, significa uma ponte entre três átomos, etc. 

t A forma a do óxido de alumínio é resistente ao ataque por ácidos (veja a Seção 13.7). 

tł Para mais detalhes consulte: R.D. Hancock and L.J. Bartolotti (2005) Inorg. Chem., vol. 44, p. 7175; R.D. Hancock, L.J. 
Bartolotti and N. Kaltsoyannis (2006) Inorg. Chem., vol. 45, p. 10780. 

t No estado sólido, o complexo formado entre Ca?* e [EDTA]*” é dependente do cátion e o número de coordenação é 7 ou 8; os 
sitios de coordenação adicionais são ocupados pelo H2O, e da mesma forma no [Mg(EDTA)(OH5)J. 

t Para uma discussão mais detalhada, veja: R.D. Hancock (1992) J. Chem. Educ., vol. 69, p. 615 — “Chelate ring size and metal 
10n selection”. 

t? Para discussões mais aprofundadas sobre os efeitos quelato e macrocíclico, veja: M. Gerloch and E.C. Constable (1994) 
Transition Metal Chemistry: The Valence Shell in d-Block Chemistry, VCH, Weinheim (Chapter 8); J. Burgess (1999) Tons in 
Solution: Basic Principles of Chemical Interaction, 2nd edn, Horwood Publishing, Westergate; L.F. Lindoy (1989) The 
Chemistry of Macrocyclic Ligand Complexes, Cambridge University Press, Cambridge (Chapter 6); A.E. Martell, R.D. Hancock 
and R.J. Motekaitis (1994) Coord. Chem. Rev., vol. 133, p. 39. 

t Veja: R.D. Hancock, L.J. Bartolotti and N. Kaltsoyannis (2006) Inorg. Chem., vol. 45, p. 10780. 


t Veja: P.W. Ayers, R.G. Parr and R.G. Pearson (2006) J. Chem. Phys., vol. 124, p. 194107; R.G. Pearson (2008) Int. J. Quantum 
Chem., vol. 108, p. 821. 
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“Red ução e oxidação 





8.1 Introdução 


Este capítulo é dedicado aos equilíbrios envolvendo os processos de oxidação e redução. Em primeiro lugar, 
vamos rever conceitos que provavelmente são familiares para a maioria dos leitores: as definições de oxidação e 
redução, e o uso de estados de oxidação (números de oxidação). 


Oxidação e redução 


Os termos oxidação e redução são aplicados de diversas maneiras e o estudante tem que estar preparado para 
acompanhar as suas diferentes utilizações. 


A oxidação se refere ao ganho de oxigênio, a perda de hidrogênio ou a perda de um ou mais elétrons. A redução se refere a perda de oxigênio, ao ganho de hidrogênio ou o ganho de 
um ou mais elétrons. 


As etapas de oxidação e redução complementam uma a outra, por exemplo, na reação 8.1, o magnésio é 
oxidado, quando o oxigênio é reduzido. O magnésio é o agente de redução ou o redutor, enquanto O, atua como o 
agente oxidante ou o oxidante. 


| | oxidação | 





redução 





Esta reação pode ser escrita em termos das duas meias reações 8.2 e 8.3, mas é importante lembrar que nenhuma 
das meias reações ocorre isoladamente. 


Mg — Mgt + de oxidação (8.2) 


O + de — 20°- redução (8.3) 
Redox é uma abreviatura para a redução-oxidação. 


Em uma célula eletrolitica, a passagem de uma corrente elétrica inicia uma reação redox; por exemplo, no 
processo de Downs (veja a Seção 9.12 e a Fig. 11.2) para a produção de Na e Ch (Eq. 8.4). 


Nat + 2” —» Na | 
a +e a (8.4) 


Cr — ICb+e 


Em uma célula galvânica, uma reação redox espontânea ocorre e gera uma corrente elétrica (veja a Seção 8.2). 


Em uma célula eletrolítica, a passagem de uma corrente elétrica através de um eletrólito provoca a ocorrência de uma reação química. Em uma célula galvânica, uma reação redox 
espontânea ocorre e gera uma corrente elétrica. 





1. Que espécie está sendo oxidada e que espécie está sendo reduzida em cada uma das seguintes reações ou meias reações? 
Fe — Fel +e 
2H, + O, — 2H,;0 
PAg + Zn — 2Ag + Zn” 
Br, + Ze — 2Br 
2CO + 0, — 2C0; 
Mg +2H* — Mg” +H; 


2. “Uma meia reação refere-se apenas a um processo de redução ou um processo de oxidação, enquanto uma equação redox 
balanceada consiste nos dois processos, redução e oxidação.” Use suas respostas dos exercícios anteriores para ilustrar esta 
afirmação. 


Estados de oxidação 


Muitas reações são mais complicadas do que as mostradas anteriormente, e interpretá-las em termos de etapas de 
oxidação e redução requer cuidado. A atribuição de estados de oxidação (ou números de oxidação) facilita este 
processo. 

Estados de oxidação podem ser atribuídos a cada átomo de um elemento em um composto, mas são um 
formalismo. Nós admitimos que os leitores deste livro já estão familiarizados com este conceito, no entanto, o seu 
uso prático é dado nos Problemas 8.1 e 8.2 no final deste capítulo. O estado de oxidação de um elemento é 
considerado como zero, independentemente do fato de o elemento existir como átomos (por exemplo, Ne), 
moléculas (por exemplo, O2, P4) ou uma rede infinita (por exemplo, S1). Além disso, na atribuição dos estados de 
oxidação para elementos em um composto, qualquer ligação homonuclear é ignorada. Por exemplo, na H,0», 8.1, 
o estado de oxidação de cada átomo de O é —1. 





(8.1) 





Qual é o estado de oxidação de cada um dos elementos nos compostos vistos a seguir? Como ajuda, use valores de 
eletronegatividade de Pauling dados no Apêndice 7. Verifique se em cada um dos compostos, os números de oxidação positivo 
e negativo se equilibram. 

(a) NaCl; (b) CaF2; (c) BaO; (d) H2S; (e) BFs; (1) S102; (g) PCls; (h) POCI; (1) KI; G) Cs20; (k) N20; (1) NO2; (m) P4010. 


Um processo de oxidação é acompanhado por um aumento no estado de oxidação do elemento em questão; ao contrário, uma diminuição no estado de oxidação corresponde a uma 
etapa de redução. 


Na reação 8.5, o estado de oxidação do Cl no HCI é —1, e no Cl, é 0; a variação indica uma etapa de oxidação. No 
KMnO,, o estado de oxidação do Mn é +7, enquanto no MnCl, é +2, ou seja, o [MnO4] é reduzido a Mn”. 


redução 





16HCl(conc) + 2Kk MnOy(s) 


= 5Cla(g) + 2KCl(ag) + 2MnCls(ag) + 8H50(]) 





oxidação 


A mudança líquida nos estados de oxidação envolvidos nas etapas de oxidação e redução em uma determinada 
reação tem que estar equilibrada. Na reação 8.5: 


e a mudança liquida no estado de oxidação do Mn = 2 x (—5) = —10; 
e a mudança liquida no estado de oxidação do Cl = 10 x (+1) = +10. 


Embora em algumas fórmulas, estados de oxidação fracionários possam ser admitidos, a IUPAC? recomenda que 
isso seja evitado. Por exemplo, no [O2], é preferível a considerar o grupo como um todo, em vez de atribuir um 
estado de oxidação de — para cada átomo de O. 


A mudança líquida nos estados de oxidação para as etapas de oxidação e redução em uma determinada reação tem que estar equilibrada. 


Nomenclatura de Stock 


No MgO, o Mg está no estado de oxidação +2, consistente com a presença de um íon Mg”. No entanto, quando 
escrevemos o estado de oxidação do Mn no [MnO,4] como +7, isso não implica na presença de um íon Mn”. Por 
questões eletrostáticas, este ion seria extremamente improvável. A nomenclatura de Stock usa algarismos romanos 
para indicar o estado de oxidação, como por exemplo: 


[MnO4]- tetraoximanganato(VII) 
[Co(0H2)6]2* hexa-aquacobalto(ll) 
[Co(NH3)6]** + hexa-aminocobalto(Ill) 


Isso dá o estado de oxidação do átomo central sem implicar na presença de íons discretos, altamente carregados. 


Classifique cada uma das seguintes transformações como um processo de redução, um processo de oxidação, uma reação 
redox, ou uma transformação que não envolve redução ou oxidação. 


l. 2H-0- -E 2H-0 t Os 


t-J 


. [MnO,] + 8H" + 5e — Mn” + 4H,0 


r 


. C +0- — CO, 
4. CaCO, — CaO + CO, 


rj 


2 —b+He 
H0+4 CL — HCI+ HOCI 


, Cut +92” — Cu 


-l = 


8. Meg + 2HNO; — Me(NOs) + H- 


8.2 Potenciais-padrão de redução, E”, e as relações entre E”, AG? e K 


Meias-células e células galvânicas 


Um tipo de meia-célula eletroquimica simples é constituída por uma tira de metal imersa em uma solução de seus 
íons; por exemplo uma tira de Cu imersa em uma solução aquosa de um sal de Cu(II). Nenhuma reação química 
ocorre nessa meia-célula, apesar de uma equação descrevendo a meia-célula se refira (por convenção) ao processo 
de redução apropriado (Eq. 8.6). A reação é escrita como um equilíbrio. 


E voltimetro de 
Fio condutor E 


| Ea alta resistência 





Folha eee Folha 


Ponte salina 


Solução aquosa Solução aquosa 
de sulfato de cobre (11) de sulfato de zinco I) 





(a) ib} 


Fig. 8.1 (a) Uma representação da célula de Daniell. Na célula do lado esquerdo, os íons Cu?! são reduzidos a cobre metálico, e 
na célula do lado direito, o zinco metálico é oxidado a íons Zn?*. O diagrama da célula é escrito como: Zn(s)|Zn?'(ag)MCu + 
(aq)|Cu(s). (b) Uma tira de Zn metálico é parcialmente imersa em CuSO aquoso. Uma reação espontânea ocorre na qual íons 
Zn?* deslocam Cu?* em solução e Cu metálico é depositado. Eventualmente, a solução azul de CuSO; é substituída por uma 
solução incolor de ZnSO,. 


Cu”* (ag) + 2e” = Cu(s) (8.6) 


Quando duas dessas meias-células são combinadas em um circuito elétrico, ocorre uma reação redox se houver 
uma diferença de potencial entre as meias-células. Isto é ilustrado na Fig. 8.1a pela célula de Daniell, na qual uma 
meia-célula Cu”*/Cu (Eq. 8.6) é combinada com uma meia-célula Zn?'/Zn (Eq. 8.7). 


Zn”*(ag) + 2e7 = Zn(s) (8.7) 


As duas soluções na célula de Daniell são conectadas por uma ponte salina (por exemplo, gelatina contendo KCl 
ou KNO; aquoso), que permite a passagem de íons entre as meias-células, sem permitir que as soluções de Cu(II) 
e de Zn(II) se misturem muito rapidamente. Quando a célula de Daniell é montada, a reação redox 8.8 ocorre 
espontaneamente. A natureza espontânea da reação pode ser confirmada colocando-se uma tira de Zn metálico em 
uma solução aquosa de CuSO, (Fig. 8.1b). Se uma tira de Cu metálico for colocada em uma solução aquosa de 
ZnSO,, nenhuma reação ocorrerá. 


Zn(s) + Cu”" (aq) — Zn”* (aq) + Cu(s) (8.8) 


A célula de Daniell é um exemplo de uma célula galvânica. Neste tipo de célula eletroquimica, o trabalho elétrico 
é feito pelo sistema. A diferença de potencial, Ecema, entre as duas meias-células pode ser medida 
experimentalmente (em volts, V) através de um voltímetro no circuito (Fig. 8.1a) e o valor do Eceua está 
relacionado com a variação da energia de Gibbs para a reação da célula. A Eq. 8.9 dá esta relação em condições- 


padrão, em que Eº ceia É O potencial-padrão da célula. 
AG” E -2 FE” cauda (8.9) 


em que F = constante de Faraday = 96485 C mol"!; z = número de mols de elétrons transferidos por mol de 
reação; AG? está em J mol” !; Eº «ua está em volts. 


As condições-padrão de uma célula eletroquímica são definidas como se segue: 


e atividade unitária para cada componente na célula (para soluções diluídas, a atividade é aproximadamente igual 
a concentração, veja a Seção 7.3); 

e a pressão de qualquer componente gasoso é de 1 bar (10º Pa);1 

e um componente sólido está no seu estado padrão; 


e a temperatura é de 298 K. 


Para processos biológicos de transferência de elétrons, o pH do sistema é aproximadamente igual a 7,0, e um 
potencial-padrão de eletrodo biológico, E", é definido em vez de Eº. Discutiremos esse assunto na Seção 29.4, no 
Volume 2, quando considerarmos a cadeia de transferência de elétrons mitocondrial. 

A constante de equilíbrio, K, para a reação da célula está relacionada com AG?º pela Eq. 8.10 e com o E ema 
pela Eq. 8.11. 


AG” = -RT In (8.10) 
Po ZPE qui Fi , 
Ink = (8.11) 


em que R = 8,314 J K! mol. 


Para z = 1, um valor de E cuia = 0,6 V corresponde a um valor de AGº = — 60 kJ mol! e K z 10!º a 298 K, ou 
seja, isso indica uma reação da célula termodinamicamente favorável, uma reação que tende a se completar. 


Para uma reação da célula favorável termodinamicamente: 


º E celta É positivo; 
° AG é negativo; 
ao l 





O potencial-padrão (a 298 K) para a célula de Daniell é de 1,10 V. Calcule os valores correspondentes de 
AGº e K e comente sobre a viabilidade termodinâmica da reação da célula: 


Zn(s) + Cu”! (aq) — Zn”! (ag) + Cu(s) 

(F = 96485Cmol!; R = 8314 x 10kJK ! mol! 
A equação necessária para resolver essa questão é: 

AG = —zFE" aum 

e zé 2 para a reação da célula: 

Zn(s) + Cu? (ag) — Zn”? (ag) + Cu(s) 

AG” = —zFE aqua 


—2 x 96485 x 1,10 


—212 267 J por mol de reação 


i 


—212 kJ por mol de reação 


nog ôT -312 
n= RT 8314x 0º x298 
Ink = 85,6 


K = 1,50 x 10” 


O valor negativo grande de AGº e o valor de K, que é >> 1, correspondem a uma reação termodinamicamente 
favorável, uma que praticamente alcança o término. 


1. Para a célula de Daniell, log K = 37,2. Calcule AGº para a célula 
[Resp.: —212 kJ mol”!] 


2. O valor de AGº para a célula de Daniell é —212 kJ mol™!. Calcule o E sétula- 
[Resp.: 1,10 V] 


3. A298K,o E cem para a célula de Daniell é de 1,10 V. Determine a razão em equilíbrio [Cu?*|/[Zn?*. 
[Resp.: 6,90 x 108] 


4. Mostre que as Eqs. 8.10 e 8.11 estão dimensionalmente corretas. (Sugestão: você vai precisar das unidades básicas do SI.) 


É possível obter experimentalmente os valores do Eºcemia, embora seja habitual no laboratório trabalhar com 
soluções de concentrações < 1 mol dm”, e assim medir os valores de Ecsua (em vez de potenciais-padrão de 
células). Esses valores são dependentes da concentração da solução (estritamente, da atividade), e o Ecema € O 
E? tula estão relacionados pela equação de Nernst (veja a Eq. 8.21).º 

Também é possível calcular o E ema (e o valor correspondente de AGº), utilizando os valores de potenciais- 
padrão de redução para meias-células, e este é o método mais rotineiro de avaliar a viabilidade termodinâmica das 
reações redox. 


Definição e utilização dos potenciais-padrão de redução, Eº 


Valores tabelados de potenciais-padrão de redução, E°, referem-se a eletrodos individuais. Por exemplo, para a 
reação da meia-célula 8.6, o valor de Eº%eu cu = +0,34 V. No entanto, é impossível medir o potencial de um 
eletrodo individual e a prática universal é expressar todos esses potenciais em relação ao eletrodo-padrão de 
hidrogênio. Esse eletrodo é constituído por um fio de platina imerso em uma solução de íons H*, em uma 
concentração de 1 mol dm” (estritamente, de atividade unitária) em equilíbrio com H; na pressão de 1 bar (Eq. 
8.12). Esse eletrodo é considerado tendo um potencial-padrão de redução igual a zero (E° = 0 V) em todas as 
temperaturas. 


2H (aq, Imoldm “| + 2e = Hilg, Ibar) (8.12) 


Tendo definido esta meia-célula, é agora possível combiná-la com outra meia-célula, medir o E cema €, assim, 
encontrar o E° para a segunda meia-célula. A fim de obter o sinal correto (por convenção) para a meia-célula, a 
Eq. 8.13 tem que ser utilizada. 

E, = E de radi cão) Es | í Ñ, | 5 | 


cél ila L proces a | de oxidação 


Por exemplo, se Zn metálico é colocado em ácido diluído, despren de-se H2. Assim, quando o eletrodo-padrão de 
hidrogênio está ligado em uma célula galvânica com um eletrodo de Zn?* /Zn, a reação 8.14 é o processo 
espontâneo da célula. 


Zn(s) +2H (ag) — Zn" (aq) + Hi(g) (8.14) 


O processo de oxidação é o Zn produzindo Zn”, e o processo de redução envolve a conversão de íons H* em Hs. 
r . r . 2+ 

Para essa célula, o valor medido de Eº é de 0,76 V, e, assim, Eº,n /zn = -0,76 V (Eq. 8.15). Observe que nenhum 

sinal precisa ser incluído no Ecemia porque ele é sempre positivo para a reação espontânea. 


Escuta = Etn, — E ret im 
0,76 = 0 E za im 
E an? "san 0,76 V | S.l 5) 


Valores selecionados de potenciais-padrão de redução são listados na Tabela 8.1 (veja também o Apêndice 11). A 
maioria desses valores foi obtida diretamente a partir de medidas de diferença de potencial, mas alguns valores 
foram calculados a partir dos dados obtidos por métodos calorimétricos. Esta última técnica é para os sistemas que 
não podem ser investigados em meios aquosos, devido à decomposição do solvente (por exemplo, F,/2F”) ou para 
os sistemas em que o equilíbrio é estabelecido muito lentamente, de tal modo que o eletrodo não é reversível (por 
exemplo, O2, 4H'/2H,0). A Tabela 8.1 é organizada de tal modo que a meia-célula com o valor de Eº mais 
positivo está na parte inferior da tabela. O agente oxidante mais poderoso entre as espécies oxidadas na Tabela 8.1 
é o F, isto é, o F, é rapidamente reduzido a íons F. Por outro lado, na parte superior da tabela, o Li é o mais 
poderoso agente redutor, isto é, o Li é facilmente oxidado a Li”. 


Tabela 8.1 Potenciais-padrão de redução selecionados (a 298 K); dados adicionais são fornecidos no Apêndice 11. A 
concentração de cada substância em solução aquosa é de 1 mol dm”? e a pressão de um componente gasoso é de 1 bar (10º Pa). 
Observe que onde a meia-célula contém [OH]”, o valor de Eº se refere a [OH] = 1 mol dm”, e a notação Eºjon | = 1 deve ser 
usada (veja o Boxe 8.1) 


Meia equação de redução E ou Eion 1=1/V 


Li*(aq) + © = Li(s) —3,04 


K'(ag) + e =K(s) —2,93 


Ca?*(aq) + 267 = Ca(s) —2,87 
Na*(aq) + e7 = Na(s) —2,71 
Mg? (aq) + 267 = Mg(s) —2,37 
AP+(aq) + 367 = AI(s) —1,66 
Mn?*(aq) + 267 = Mn(s) —1,19 
Zn?* (aq) + 267 = Zn(s) —0,76 
Fe?+(aq) + 267 = Fe(s) —0,44 
Cr+ (aq) + e = Cr+ (aq) —0,41 
Fe+(aq) + 367 = Fe(s) —0,04 
2H*(ag, 1 mol dm) + 267 = Hi(g, 1 bar) 0 

Cu?+(aq) + e = Cu*(ag) +0,15 
AgCI(s) + e7 = Ag(s) + Cr(ag) +0,22 
Cu”*(ag) + 267 = Cu(s) +0,34 
[Fe(CN)6]* (aq) + e7 = [Fe(CN);]* (ag) +0,36 
0-(g) + 2H,0(1) + 4e7 = 4[0H]" (ag) +0,40 
|(aq) + 267 = 2I"(ag) +0,54 
Fe**(aq) + e = Fe?*(ag) +0,77 
Ag*(aq) + e = Ag(s) +0,80 
[Fe(bpy);}>+ (aq) + e = [Fe(bpy);1**(aq)' + 1,03 
Br;(aq) + 267 = 2Br (aq) + 1,09 
[Fe(phen);]**(aq) + e7 = [Fe(phen);]* (aq)! +1,12 
0-(9) + 4H+(aq) + 4e7 = 2H,0(1) + 1,23 
[€1,07]2 (aq) + 14H*(ag) + 6e7 = 2Cr* (aq) + 7H,0(1) + 1,33 
Cl(aq) + 267 = 2Cl-(aq) + 1,36 
[Mn0;] (aq) + 8H*(aq) + 567 = Mn?*(ag) + 4H,0(1) +1,51 
Co**(aq) + e7 = Což (aq) +1,92 
[S,0s]” (aq) + 267 = 2[S0,]* (aq) +2,01 
(aq) + 267 = 2F (ag) +2,87 


! bpy = 2,2'-bipiridina; phen = 1,10-fenantrolina (veja a Tabela 7.7). 


O valor calculado Eº = 1,23 V para o eletrodo O2, 4H'/2H,0 implica que a eletrólise da água utilizando essa 
diferença de potencial aplicada em pH O deve ser possível. Entretanto, mesmo com um eletrodo de platina, 
nenhum O, é produzido. O potencial minimo para a evolução de O, ocorrer é de aproximadamente 1,8 V. O 
excesso de potencial necessário para ocorrer a evolução de O, (=0,6 V) é a sobretensão (ou sobrepotencial) de O, 
em platina. Para a produção eletrolítica de H? em um eletrodo de Pt não há sobretensão. Quando outros metais são 
usados como eletrodos, observam-se sobretensões, por exemplo, 0,8 V para o Hg. Em geral, a sobretensão 
depende do gás que é desprendido, do material do eletrodo e da densidade de corrente. A sobretensão pode ser 
considerada como a energia de ativação para a conversão das espécies descarregadas no eletrodo naquelas que são 


liberadas a partir da célula eletrolítica; um exemplo é dado no Exemplo resolvido 17.3. Em alguns metais não 
ocorre o desprendimento de H, a partir da água ou de ácidos por causa da sobretensão de H3 sobre eles. 





As duas meias reações vistas a seguir correspondem a duas meias-células que são combinadas para formar 
uma célula eletroquímica:(a) Qual é a reação espontânea da célula? (b) Calcule o£ºcélula. 


[MnO,| (ag) +8H' (ag) +5e = Mn”! aq) + 4H, O(1) 
Fe?" (ag) + e = Fe! (aq) 
(aj Qual éa reação espontânea da célula? (b) Calcule o E pewa 


(a) Em primeiro lugar, procuramos os valores de Eº para as meias reações. 


Fe*t (ag) +e” = Fe(ag) E° = +0,77 V 


[MnO,) (aq) + 8H" (ag) + 5e = Mn“ (ag) + 4H50(1) 
E” = +1,51 V 


Os valores relativos mostram que, em solução aquosa sob condições-padrão, o [MnO4] é um agente oxidante 
mais potente do que o Fe”*. A reação espontânea da célula é, portanto: 


[MnO] (ag) + 8H* (ag) + 5Fe”* (ag) 
— Mn? (aq) + 4H,0(1) + 5Fe** (ag) 
(b) A diferença de potencial da célula é a diferença entre os potenciais-padrão de redução das duas mejias-células: 


E caia o LÊ processo de redução! = E 
(+1,51) — (+0,77) 
= 04 Y 


Para estes exercícios, consulte o Apêndice 11 para obtenção dos dados necessários. 


l1. As duas meias-células vistas a seguir são combinadas: 
Zn” (ag) +2e = Zn(s) 
Ag' (ag) +e7 = Ag(s) 


Calcule o Eº cena, € estabeleça se a reação espontânea reduz Ag' ou oxida Ag. 
[Resp.: 1,56 V] 


2. Para a reação de célula 
2[8,05) + I — [S406] +21 


escreva as duas meias-células e, assim, determine o Eº célula- 


E 





[Resp.: 0,46 V] 
3. Qual é a reação espontânea se as duas meias-células vistas a seguir são combinadas? 
(ag)+ 2 = 2 (ag) 
[MnO] (aq) + 8H* (ag) + 5e7 = Mn” (ag) + 4H50(1) 


Determine o valor do Eº ceia para a reação global. 
[Resp.: 0,97 V] 


4. Escreva as reações das duas meias-células que combinadas resultam na seguinte reação global: 
Me(s) + 2H! (aq) — Mg" (aq) + Ho(g) 


Calcule o valor do Eº cem para essa reação. 
[Resp.: 2,37 V] 


Embora um valor positivo de Eºcema Indique um processo espontâneo, é mais revelador considerar o valor 
correspondente de AG”? (Eq. 8.9). Esse último resultado leva em conta o número de elétrons transferidos durante a 
reação, bem como a magnitude e o sinal do potencial da célula. Por exemplo, para investigar a reação entre o Fe e 
o Cl aquoso, consideramos os pares redox 8.16-8.18. 


Fe” (aq) + 2e” = Fe(s) Eº=-0,44V (8.16) 
Fe” (aq) + 3e7 = Fe(s) Eº = —0,04 V (8.17) 
Cl(aq) + 2e = 2Cr (aq) E = +1,36 V (8.18) 


Esses dados indicam que, ou a reação 8.19 ou a reação 8.20 pode ocorrer. 


Fe(s) + Ch{aq) = Fe” (ag) + ZCI (ag) 


eua = 1,80 V (8.19) 
2Fe(s) + 3Cl; (aq) = 2Fe"* (aq) + 6C1 (aq) 
Eaa = 1,40 V (8.20) 


O valor de E cemia É positivo para ambas as reações e a partir de suas magnitudes relativas, pode-se pensar que a 
reação 8.19 é favorecida em relação a reação 8.20. É necessário ter cuidado: o verdadeiro estado da situação é 
evidente somente comparandose valores de AGº. Para a reação 8.19 (em que z = 2), AGº = —347 kJ por mol de 
reação, enquanto para a reação 8.20 (onde z = 6), AGº = —810 kJ por mol de reação. Por mol de Fe, os valores de 
AGº são —347 e —405 kJ, revelando que à reação 8.20 é termodinamicamente favorecida em relação à reação 8.19. 
Este exemplo mostra como é importante considerar-se as variações da energia de Gibbs, em vez de simplesmente 
os potenciais das células. 


Dependência do potencial de redução em relação às condições da célula 


A discussão anterior é centrada nos potenciais-padrão de redução (veja o Boxe 8.1). No entanto, experiências de 
laboratório raramente ocorrem sob condições-padrão da célula, e uma mudança de condições pode provocar uma 
mudança significativa na capacidade de um reagente em atuar como um agente de redução ou oxidação. 





Em uma célula eletroquímica sob condições-padrão, a concentração de cada substância em solução aquosa é de 1 mol dm**. Assim, na Tabela 8.1, cada meia-célula contém a solução 
especificada em uma concentração de 1 mol dm™. Isso leva à redução do 0, em ser representada por duas meias reações, dependendo das condições da célula: 


O(g) + 4H” (ag) + de” = 2H,0/(1) 
Eº = +1,23 V quando /H*] = 1 mol dm™”, ou seja, pH = 0 
Os(g) + 2H,0(1) + 47 = 4/0H]” (aq) 


E” = +0,40 V quando [0H | = 1 mol dm, ou seja, pH = 14 


Situações semelhantes surgem para as outras espécies em que o valor do potencial do eletrodo é dependente do pH. Para maior clare za, portanto, adotamos a seguinte notação: para 
meias-células nas quais o potencial de eletrodo é dependente do pH, Eº se refere a [H+] = 1 mol dm”) (pH = 0). Para outros valores de pH, a concentração de [H]* ou [OH] é 
especificamente indicada, por exemplo, Eu", = 0,1 ou Eion 1=0,05. Para o caso de [0H7] = 1 mol dm”?, isso se refere a condições-padrão e a notação utilizada é Eo] = 1. 


Considere uma meia-célula Zn?'/Zn (a 298 K) em que [Zn”” = 0,10 mol dm, ou seja, fora das condições- 
padrão. A equação de Nernst (Eq. 8.21) mostra como o potencial de redução varia de acordo com as 


concentrações das espécies presentes. 
É RT f [forma reduzida] ` aid 
EE -dDO x (ines (8.21) 
zF forma oxidada] 


Equação de Nernst 
em que R = constante dos gases molar = 8,314 JK ! mol”! 
T = temperatura em K 
F = constante de Faraday = 96 485C mol! 
z = número de elétrons transferidos 


A aplicação da equação de Nernst para a meia-célula Zn?'/Zn (E° = —0,76 V) dá E = —0,79 V para [Zn?'] = 0,10 
mol dm” (Eq. 8.22); a concentração (estritamente, a atividade) do Zn metálico é considerada como unitária. 
Quanto mais negativo o valor de E, mais positivo o valor correspondente de AG, significando que é mais dificil 
reduzir o Zn”* na concentração mais baixa. 
eoe- {EIn (m ZL) 
Er [Zn] 


| 


76 8,314 x 298 E fin | 
o 2x 06485 — 0,10) 


0,79V (8.22) 





Consideremos agora o efeito do pH (pH = -log H*) sobre a capacidade de oxidação do [MnO,| em solução 
aquosa a 298 K. O fator crucial é que a meia reação 8.23 contém íons H”. 


[MnO,| (aq) + 8H" (ag) + 5e” = Mn”* (aq) + 4H,0(1) 
ES = +1,51 V (8.23) 


Aplicando-se a equação de Nernst, escreve-se a Eq. 8.24, lembrando que a concentração (estritamente a atividade) 


da H20 é, por convenção, unitária. 
8,314 x 298 [Mn | Ri 
5 x 96485 [MnO |[H*] 
Na Eq. 8.24, E = E° quando [H*] = 1 mol dm” e [Mn**] = [MnO,] = 1 mol dm. A medida que [H+] aumenta (ou 
seja, o pH da solução diminui), o valor de E torna-se mais positivo. O fato do poder oxidante do [MnO,] ser 


menor em ácido diluído do que em ácido concentrado explica porque, por exemplo, o [MnO4] não oxida o CI em 
solução neutra, mas produz Cl, a partir de HC] concentrado. 





Dado que Eº para: 
MnO, (aq) + 8sH' jaq)+5ãe = Mn” (aq) + 4H, 0/1) 


é +1,51 V, calcule o potencial de redução,£, em uma solução de pH 2,5 e na qual a razão [Mn**]: [MnO,| = 
1:100. 
Em primeiro lugar, determinamos [H'] em uma solução de pH 2,5: 


pH = -log/H"| 


[H+] = 107" =10" = 3,2 x 10º moldm” 


Agora aplicamos a equação de Nernst: 


pp SE x (m 4) 
zF A [MnO] H+, 


„151 [8314x298 f i ) 
E eo x | Im | 


= +1,30 Y 





Estas questões referem-se ao par redox do exemplo resolvido. 
1. Mostre que E = +1,25 V quando o pH = 3,0 e a razão [Mn?*]:[MnO,] = 1:100. 
2. Para a razão [Mn?*]:[MnO,] = 1000:1, qual deve ser o pH da solução para dar um valor de E = 1,45 V? 
[Resp.: 0,26] 
3. Para a razão [Mn?*]:[MnO,] = 1:100, determine E em uma solução de pH 1,8. 
[Resp.: 1,36 V] 


Os potenciais para a redução da água ([H'] = 107 mol dm?) a Hs, e para a redução de O, a H2O (o inverso da 
oxidação da H2O a O2) são de particular importância na química de soluções aquosas. Eles fornecem uma 
orientação geral (sujeita às limitações do controle termodinâmico versus o controle cinético) a respeito da natureza 
das espécies químicas que podem existir, em meio aquoso. Para o processo de redução 8.25, E° = 0 V (por 
definição). 


2H" (aq, Imoldm “| +2e = Hs(g, 1 bar) (8.25) 


Se a pressão de Hz é mantida em 1 bar, a aplicação da equação de Nernst (Eq. 8.21) permite calcular E ao 
longo de uma faixa de valores de [H]. Para a água neutra (pH 7), Em j-10 = -0,41 V, e em pH 14, Ejonj-1= 
—0,83 V. Se a água (pH 7) ou a solução alcalina molar (pH 14) é reduzida por uma das espécies presentes em 
solução depende do potencial de redução daquela espécie em relação ao do par 2H"'/H,. Tenha em mente que 
podemos considerar a redução da H2O a H? como um processo competitivo, que pode ocorrer de preferência a 
redução desejada. O potencial de —0,83 V para o eletrodo 2H'/H, em meio alcali no é de importância limitada 
quando ocorre o isolamento do eletrodo. Muitos sistemas M-*/M que devem reduzir a água sob essas condições 
são impedidos de fazê-lo pela formação de um recobrimento de hidróxido ou de óxido hidratado. Outros, que são 
menos poderosos como redutores, provocam redução porque eles são modificados pela formação de complexos. 
Um exemplo é a formação de [Zn(OH),]” em solução alcalina (Eq. 8.26). O valor de E° = —0,76 V para a meia- 
célula Zn?'/Zn (Tabela 8.1) se aplica somente aos íons Zn? hidratados. Quando eles estão na forma do complexo 
hidróxido estável [Zn(0H)]”, Eºon | = 1 = 1,20 V (Eq. 8.27). 


Zn“ (aq) + 4[0H] (ag) — [Zn(0H),|" (ag) (8.26) 


Zn(OH),]" (aq) + 2e7 = Zn(s) + 4[0H] (ag) 
E” om |=1 = 1.20 Y (8.27) 


Considere agora a redução de O, a H20, ou a oxidação de H2O a O,, por uma espécie presente na célula. A Eq. 
8.28 fornece a meia reação correspondente. 


O(g) +4H*(ag) + 4e7 = 2H,0(1) E'=+1,23V (8.28) 


Para uma pressão de 1 bar de O; a 298K, a aplicação da equação de Nernst mostra que o potencial da meia-célula 
torna-se +0,82 V em água neutra, e +0,40 V em meio aquoso alcalino molar. Assim, do ponto de vista 
termodinâmico, O2, na presença de água, deve oxidar um sistema com um potencial de redução menos positivo do 
que +1,23 V em pH 0 (ou seja, [H] = 1 mol dm), +0,82 V em pH 7 e +0,40 V em pH 14. Por outro lado, 
qualquer sistema com um potencial de meia-célula mais positivo do que +1,23 V deve, em pH 0, oxidar a água 
para O», e assim por diante. 





Um grande número de espécies inorgânicas são capazes de participar de processos eletroquímicos. Por exemplo, compostos de coordenação contendo metais do bloco d podem 
apresentar processos redox centrados no metal e/ou no ligante. Alguns processos de transferência de elétrons são reversíveis, como, por exemplo, a redução e oxidação envolvendo um 
elétron em um complexo ferro(Ill)/ferro(Il); neste caso, o potencial depende do ligante: 


[FetCN | T + e7 = [Fe(CN] 


[Feten] t +e” = [Feten] 


Reversível significa que a velocidade de transferência de elétrons na superfície do eletrodo é rápida e as concentrações das espécies oxidada e reduzida na superfície do eletrodo são 
descritas pela equação de Nernst (Eq. 8.21). Por outro lado, a transferência de elétron(s) para ou a partir de um composto pode ser lenta ou pode ser seguida por uma transformação 
química, ou seja, ela é eletroquimicamente ou quimicamente irreversível. 

Existem vários métodos experimentais eletroquímicos disponíveis. Entre eles temos a voltametria sob condições transientes (por exemplo, a voltametria cíclica) ou sob condições de 
estado estacionário (por exemplo, eletrodo de disco rotatório), e a espectroeletroquímica (por exemplo, o uso de espectroscopia UV-VIS para monitorar um processo eletroquímico). A 
voltametria cíclica é uma técnica facilmente disponível e a informação que pode ser obtida inclui: 


e se uma espécie é redox ativa; 

* se, e em que condições, uma espécie sofre transferência de elétron(s) reversível ou irreversível; 

e quantos elétrons estão envolvidos em um processo de transferência de elétrons; 

e a cinética de transferência de elétrons (para sistemas que não são totalmente reversíveis ou irreversíveis). 
































Um dispositivo de laboratório típico para medidas de VC. A célula eletroquímica está do lado esquerdo da fotografia. Ela está ligada a um potenciostato interfaciado a um computador que exibe a VC que ele está registrando. 


A voltametria cíclica pode ser aplicada a uma vasta variedade de compostos inorgânicos, incluindo sistemas bioinorgânicos. Observe que os resultados não permitem afirmar qual é a 
identidade ou a localização das espécies eletroativas. 

Uma experiência típica de voltametria cíclica envolve três eletrodos: um eletrodo de trabalho (muitas vezes ouro, platina ou carbono vítreo), um contraeletrodo (normalmente 
platina) e um eletrodo de referência (por exemplo, um eletrodo de AgCI/Ag, veja o Boxe 8.3). Esses eletrodos estão parcialmente imersos em uma solução que consiste na amostra (o 
analito) em um solvente adequado. A escolha do solvente para uma experiência eletroquímica é importante. Os solutos sob investigação têm de ser mais facilmente oxidados ou 
reduzidos do que o solvente. À janela de potencial (ou janela eletroquímica) do solvente é determinada pela faixa de potenciais em que o solvente não sofre qualquer processo 
eletroquímico. Para solventes orgânicos, isso é menos fácil de definir do que para a água onde os limites da janela de potencial correspondem à oxidação para 0, e H*, e a redução para 
H2 e [0H]”. Investigações podem ser realizadas em solventes aquosos ou não aquosos (por exemplo, acetonitrila ou diclorometano). No caso de solventes não aquosos, cuidados 
especiais têm que ser observados com os eletrodos de referência. Eletrodos aquosos normais não são adequados como referências primárias. À concentração do analito é normalmente 
baixa (frequentemente < milimolar) e um eletrólito suporte, inerte, como o NaClO; ou o [nBu4N][BF4] é necessário para garantir que a condutividade da solução seja suficientemente 
alta. O processo eletroquímico a ser investigado ocorre no eletrodo de trabalho. Um potencial é aplicado ao eletrodo de trabalho, e é medido em relação ao eletrodo de referência que 
permanece em um potencial constante. À resposta da corrente (veja mais adiante) é passada do eletrodo de trabalho para o contraeletrodo. 

Em uma experiência de voltametria cíclica, um potencial que varia linearmente com o tempo, como ilustrado no gráfico visto a seguir, é aplicado ao eletrodo de trabalho. Os 
resultados da experiência de voltametria cíclica são registrados como um gráfico da resposta da corrente (/) em função do potencial aplicado (V). 


Forma da onda do potencial usada na voltametria cíclica 


Potencial aplicado 





Tempo 


No tempo t = 0, o potencial é baixo e não circula corrente. A faixa de potenciais utilizados entre t = 0 e t = t cobre o potencial no qual o processo eletroquímico a ser investigado 
ocorre (ou potenciais, se houver mais de um processo eletroquímico). Por exemplo, vamos supor que o analito seja o íon M*™. Quando o potencial aplicado se aproxima de Ew m”, M™ é 
oxidado: 


Mt — Mt +e 


e a resposta da corrente é registrada. Estamos apenas preocupados com processos que ocorrem na superfície do eletrodo de trabalho. Logo, a corrente aumenta por um tempo, mas 
depois diminui à medida que a quantidade de M?* perto da superfície do eletrodo de trabalho é substituída pelo Mº*. Oxidação adicional é controlada pela difusão, ou seja, nenhuma 
oxidação adicional de M?* pode ocorrer no eletrodo de trabalho a menos que os íons M?* se difundam para o eletrodo a partir do seio da solução. A inversão da varredura de potencial 
(do tempo t; para t) ocorre agora, e o M** (formado no eletrodo de trabalho durante a varredura inicial) é reduzido para M**. A resposta da corrente atinge um pico e, em seguida, 
diminui. O experimento completo de voltametria cíclica é constituído por uma série varreduras do potencial aplicado em direções alternadas. 

A figura vista adiante mostra o voltamograma cíclico (VC), para uma única varredura, registrado para ferroceno (Cp>Fe, veja a Seção 24.13, no Volume 2) em acetonitrila, com o 
NaClO, como eletrólito suporte. Foram utilizados um eletrodo de carbono vítreo, um contraeletrodo de platina e um fio de prata como pseudoeletrodo de referência, e a velocidade de 
varredura para o VC foi de 200 mV's”!. 






Corrente ‘pA 
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À processo eletroquímico ocorrendo é: 
[CpFe]" +e = CpoFe 
que também pode ser escrito como: 


Fet e` = Fe 


Esse processo redox é usado como um eletrodo de referência secundário interno conveniente e, portanto, E° é definido como O V para fins de referência. (Em relação ao eletrodo-padrão 
de hidrogênio, Ec jr = +0,40 V.) 

A aparência simétrica do VC é típica de um processo redox totalmente reversível. A varredura para a frente (da esquerda para a direita no VC anterior) registra um valor máximo de 
corrente (/pº*) associado ao processo de oxidação, enquanto a onda inversa registra um valor mínimo de corrente (/p'e!) associado à redução. Os valores correspondentes do potencial são 
E% e E"! (em V). A separação desses potenciais, AE, é dada por: 


E a 0,059V 
4 - O ed tu 
p= e 


al 


em que z é o número de elétrons envolvidos no processo de transferência de elétrons, quimicamente reversível. O potencial de redução para o processo eletroquímico observado é dado 
por: 


OX =- red 
E= Ep | E, 
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O valor de E é indicado em relação ao eletrodo de referência usado na célula eletroquímica. 
A voltametria cíclica pode ser usada para estudar espécies não acessíveis por outros meios, como, por exemplo, a observação de uma espécie de TI(II) transiente, [Tl5]** (veja a Seção 
13.9), e a geração reversível de ânions fulereto e de [Co]”* e [Cso]** (veja a Seção 14.4). 


Leitura recomendada 


Para uma introdução ao assunto: 
A.M. Bond in Comprehensive Coordination Chemistry II (2004), eds J.A. McCleverty and T.J. Meyer, Elsevier, Oxford, vol. 2, p. 197 — “Electrochemistry: general introduction”. 


Para um tratamento mais avançado do tópico: 
A.J. Bard and L.R. Faulkner (2000) Electrochemical Methods: Fundamentals and Applications, 2nd edn, Wiley, New York. 


Deve-se enfatizar bastante o cuidado que deve ser tomado quando se consideram tais processos. Assim como 
os potenciais de meia-célula dos processos de redução considerados anteriormente variam com as condições 
experimentais, o mesmo acontece com os potenciais de redução de outros eletrodos. É essencial ter isso em mente 
quando se usarem as tabelas de valores de Eº que são aplicáveis somente em condições-padrão. 





Explique por que uma solução aquosa ácida de íons Cr”* provoca o desprendimento de H, da solução 
(admita condi ções-pa drão). Qual será o efeito em aumentar o pH da solução? 


Primeiro, escreva as meias reações que são relevantes para a questão: 
Cr'(ag)+e = Cr” (ag) E° = -0,41V 
2H" (ag) + 2e7 = H, (g) F” = 0Y 
A seguinte reação redox irá ocorrer: 


2Cr"* (ag) + 2H* (ag) — 2Cr* (ag) + Ho (g) 


A fim de verificar a sua viabilidade termodinâmica, calcule AG. 


E eua = 0 — (-0,41) = 0,41V 
A 298 K: 
AG’ = —zFE” auh 
= —(2 x 96485 x 0,41) 
—79,1 x 10° J por mol de reação 
= =—79,1 kJ por mol de reação 


Assim, a reação é termodinamicamente favorável, indicando que os íons aquosos Cr”* não são estáveis em solução 
aquosa ácida (1 M). (Na verdade, essa reação é afetada por fatores cinéticos e é bastante lenta.) 


O aumento do pH da solução reduz a concentração de íons H*. Vamos (arbitrariamente) considerar um valor de 
pH 3,0 com a razão [Cr*]:[Cr”'] permanecendo constante e igual a 1. O eletrodo 2H*/H, tem agora um novo 
potencial de redução. 


e=- {EE (ma) 


8,314 x 208 | 
=0-,— x | Inm | 
2 x 96485 (1 x 105) y. 


= —{, 18 V 








Agora, temos que considerar a seguinte combinação de meias-células, admitindo ainda que Cr**/Cr”* está sob 
condições-padrão: 


Cr” (aq) + e = Cr'(ag) E° = —0,41 V 
2H* (aq) + 2e7 = Ho(g) E = —0,18 V 
E an= (—0,18) — (—0,41) = 0,23 V 
Em29%8 K: 
AG = — zFE sua 

— —{2 x 96485 x 0,23) 


— —d44 x 10° J por mol de reação 

= —44 4 kJ por mol de reação 
Assim, embora a reação ainda tenha um valor negativo de AG, o aumento do pH fez a oxidação do Cr”! menos 
termodinamicamente favorável. 


[Observe: o pH exerce outro papel importante: em valores de pH somente poucas unidades acima do zero, a 
precipitação de hidróxidos (particularmente de Cr”) ocorrerá.] 





1. Calcule E para a redução de H* a H}, em pH 2,0. Por que não é Eº? 


[Resp.: —0,12 V] 
2. Considere a meia-célula: O, + 4H' + 4e- = 2H,0, E°? = +1,23 V. Obtenha uma relação que mostre como E depende do pH 
a 298 K e P(O5) = 1 bar. Assim, mostre que em pH 14, E = +0,40 V. 
3. Calcule AG(298 K) para a reação 
2Cr”*(ag) + 2H*(ag) = 2Cr”*(aq) + Ho(g) 
em uma solução com pH 2,5 e em que [Cr?*] = [Crt] = 1 mol dm. (E ww =-0,41V) 
[Resp.: 50,2 kJ mol”"!] 


8.3 0 efeito de formação de complexos ou de precipitação sobre os potenciais de redução de Mz*/M 


Na seção anterior, vimos que, na presença de [OH], o potencial para a redução de Zn”! para Zn é 
significativamente diferente daquele do Zn” hidratado. Nesta seção, nós estendemos essa discussão e discutimos 
como íons metálicos podem ser estabilizados com respeito à redução através da formação de um precipitado ou de 
um complexo de coordenação. 


Meias-células envolvendo haletos de prata 


Sob condições-padrão, os íons Ag” são reduzidos a Ag (Eq. 8.29), mas, se a concentração de Ag' for diminuída, a 
aplicação da equação de Nernst mostra que o potencial de redução torna-se menos positivo (isto é AG menos 
negativo). Por conseguinte, a redução de Ag' a Ag torna-se menos fácil. Em outras palavras, o Ag" foi 
estabilizado com respeito à redução (veja o Problema 8.10 no final do capítulo). 


Ag (aq)+e = Agis) E = +0,80Y (8.29) 
AG” = — 77,2 kJ por mol de Ag 


Na prática, uma concentração menor de íons Ag* pode ser obtida por diluição da solução aquosa, mas também 
pode ser alcançada pela remoção de íons Ag" a partir da solução pela formação de um complexo estável ou por 
precipitação de um sal moderadamente solúvel (veja a Seção 77.9). Considere a formação de AgCI (Eq. 8.30) para 
a qual Kps = 1,77 x 101º. AGº pode ser determinado usando-se a Eq. 8.10. 


AgCl(s) = Ag" (ag) + CU (ag) [8.50] 
AG” = +55,6 kJ por mol de AgCI 


A redução de Ag(I) quando ele está sob a forma de AgCI sólido ocorre de acordo com a reação 8.31, e a relação 
entre os equilíbrios 8.29-8.31 permite determinar, por diferença, AG? para a reação 8.31. Isso conduz ao valor de 
° =+0,22 V para esta meia-célula (veja o Boxe 8.3). 


AgCl(s) +e = Agis) + CL (ag) [8.31] 
AG = =2,6kJ por mol de AgC! 


A diferença entre os valores de Eº para as meias reações 8.29 e 8.31 indica que é mais dificil reduzir Ag(I) sob a 
forma de AgCI sólido do que como Ag” hidratado 
lodeto de prata (Kps = 8,51 x 1017) é menos solúvel do que AgCl em solução aquosa, e assim a redução de 
Ag(I) sob a forma de AgI sólido é termodinamicamente menos favorável do que a redução de AgCl (veja o 
Problema 8.11 no final do capítulo). No entanto, AgI é muito mais solúvel em solução aquosa de KI do que o 
AgCl em solução aquosa de KCl. A espécie presente na solução de iodeto é o complexo [AgI;]”, cuja constante 
de estabilidade global (veja a Seção 7.12) é =10!* (Eq. 8.32). Seguindo um procedimento semelhante ao descrito 
anteriormente, podemos usar este valor para determinar que a meia-célula correspondente ao processo de redução 
8.33 tem um valor de Eº = —0,03 V. 
Ag (ag) + 3 (ag) = [Agh] (ac) da == 10 


[Agl;]” (ag) + e” = Ag(s) + 3I (aq) 
E 0,03 V 


Mais uma vez, o Ag(I) foi estabilizado com respeito à redução, mas desta vez em uma extensão maior: o valor de 
E°? indica que Ag na presença de [Agl;]” e I (ambos na concentração de 1 mol dm”) é um agente redutor tão 
potente quanto o H, na presença de H* (em condições-padrão). 


Modificação das estabilidades relativas de diferentes estados de oxidação de um metal 


Assim como podemos “sintonizar” o poder redutor da Ag através da manipulação das espécies presentes em 
solução ou dos precipitados, podemos também alterar as estabilidades relativas de dois estados de oxidação de um 
metal, sendo que os dois estão sujeitos a remoção por precipitação ou complexação. Como um exemplo, considere 
o par Mn?” /Mn?*, para o qual a Eq. 8.34 é apropriada para as espécies aquosas. 


Mn (ag) +e7 = Mn“ (ag) E =+1,54V (8.34) 


Em solução alcalina, os dois íons metálicos são precipitados, mas o Mn(III) muito mais completamente do que o 
Mn(ID), pois os valores do Kps para o Mn(OH); e para o Mn(OH), são = 10º e =2 x 10", respectivamente. A 
precipitação tem o efeito de alterar significativamente o potencial da meia-célula para a redução de Mn(HI). Em 
soluções em que [OH] = 1 mol dm”, o Mn(IIN) é estabilizado com respeito à redução para Mn(II) como o valor 
de Eºfon j=1 para a Eq. 8.35 ilustra. Compare isso com a Eq. 8.34. 





A Eq. 8.31 mostra a reação de redução que ocorre no eletrodo de cloreto de prata, que é escrita na forma de CI"(ag)|AgCI|Ag (cada barra vertical indica uma fronteira de fase). Este é um 
exemplo de uma meia-célula obtida através do recobrimento de um fio do metal M com um sal sólido (MX) e a imersão deste eletrodo em uma solução aquosa contendo íons X- íons; 
[X7] na atividade unitária = 1 mol dm”? para o eletrodo-padrão. 


Fio de Ag recoberto com AgOlis) 


Solução aquosa contendo 1 mol dm de Cl 








Plug poroso 





Este eletrodo (E° = 0,222 V) é usado como um eletrodo de referência, sendo muito mais conveniente para manipular no laboratório do que o eletrodo-padrão de hidrogênio. Um 
eletrodo que requer um cilindro de H2 na pressão de 1 bar não é o ideal para o trabalho experimental de rotina! Outros potenciais de redução podem ser citados em relação ao eletrodo de 
prata/cloreto de prata, e isso efetivamente dá uma escala de valores relativos em que o potencial-padrão de redução para o eletrodo de referência é ajustado para 0 V. 

Outro eletrodo de referência que é construído de modo semelhante é o eletrodo de calomelano, 2CI”(aq)|Hg>Cl)|2Hg. A reação da meia-célula é: 


Hg, Cl;(s) + 2e = 2Hp(l) + 2CI (ag) E" = +0,268 V 


O valor de Eº se refere às condições-padrão. Se o eletrodo de calomelano é construído usando de solução de KCI 1 m, o potencial da célula, E, é 0,273 V a 298 K. Em um eletrodo de 
calomelano saturado (ECS), o par Hg2Cl2/Hg está em contato com uma solução aquosa saturada de KCI e para esta célula a 298 K, E = +0,242 V. Potenciais de redução que são medidos 
“em relação ao ECS = 0 V” estão, portanto, em uma escala relativa com este eletrodo de referência definido para 0 V. Os valores podem ser corrigidos, adicionando-se 0,242 V, de modo a 
se situarem em relação ao eletrodo-padrão de hidrogênio. Por exemplo, Eºag'/ag = +0,558 V em relação ao ECS, Eºag /ag = +0,800 V em relação ao eletrodo-padrão de hidrogênio. 
Claramente, a concepção do eletrodo de calomelano saturado não é tão simples como a do eletrodo CI"(aq)|AgCI|Ag. O mercúrio é um líquido a 298 K, e o contato com um circuito 
elétrico é feito por meio de um fio de Pt que está parcialmente imerso no Hg líquido. Este fio está recoberto por cloreto de Hg(1) (calomelano). Para garantir que a solução aquosa de KCI 
permanece saturada, estão presentes excesso de cristais de KCI. Uma desvantagem do eletrodo de calomelano é a toxicidade do Hg. 


APLICAÇÕES 


Boxe 8.4 Estruturas de aço imersas no mar: anodos de sacrifício e proteção catódica 





Os aspectos estruturais e de fabricação do aço foram descritos no Capítulo 6. O uso do aço em embarcações marítimas, oleodutos submarinos, plataformas de petróleo e turbinas 
eólicas em mar aberto traz consigo o problema da corrosão. À água do mar contém sais iônicos dissolvidos e é capaz de atuar como um eletrólito. Normalmente, ela é equivalente a 
uma solução aquosa de NaCl a 3,5% e também contém outros íons, tais como K*, Mg?*, Ca?*, Br”, [SO4]”” e [HCOs]”. A concentração de 0, dissolvido nos oceanos e mares varia com 
a profundidade. A combinação de água, 0, e um eletrólito leva a oxidação do ferro no aço submerso ou no aço na superfície do mar. Em pH 7, as meias equações relevantes e os 
potenciais de redução são os seguintes: 


Fe! +20” = Fe E = -0,44V 


Q, =+ 2H + de = 40H E JOH | ip = +) Yy 


Na ausência de qualquer proteção, o ferro espontaneamente se corrói: 
2Fe + O, + 2H,0 — 2Fe(0H), 


O hidróxido de ferro(Il) precipita, uma vez que Kps = 4,87 x 107”. Se 0, suficiente estiver presente, a oxidação avança para produzir a “ferrugem colorida” (marrom-avermelhada) 
Fe20;-H20 (veja a Seção 21.9, no Volume 2). Os potenciais de redução dados anteriormente referem-se a condições específicas (pH 7, 298 K e pressão de 0 de 1 bar) e irão mudar 
quando o pH, a temperatura e a pressão variam; como, por exemplo, em diferentes profundidades no mar. Enquanto o Eceuia para a conversão de Fe a Fe(OH)> permanece positivo, AG 
é negativo e a corrosão é termodinamicamente favorável. 

Revestimentos, tais como um primer (pré-pintura) de silicato de zinco recoberto com uma camada de um polímero epóxi, são rotineiramente aplicados às estruturas de aço 
para protegê-los contra a corrosão. No entanto, fissuras ou falhas no revestimento expõem o Fe que, em seguida, sofre oxidação em um processo anódico. Para evitar isso, um 
segundo sistema de proteção é colocado em vigor: a proteção catódica. Ao colocar um bloco de um metal mais eletropositivo sobre a superfície, este segundo metal é 
preferencialmente oxidado. Este é o mesmo princípio que a utilização de zinco no aço galvanizado (veja a Seção 6.7). A partir da Tabela 8.1, você pode ver por que Zn, Al e Mg (ou 
ligas destes metais) são normalmente escolhidos como ânodos de sacrifício. Os metais mais eletropositivos (Li, Na, K e Ca) são inadequados porque eles reagem com a água fria. As 
meias equações mais relevantes (a pH 7), são agora: 


Mo"* + 2” = Me E = —2,37V 


Ab! +3e = Al E=-1,66Y 
Zn" +2% = Zn E =-0,76V 
0O- + 2H,0 + de = 40H. EjoH-|= qr = +0,80 Y 





As turbinas movidas a vento no estuário de Solway (Solway Firth) na costa-oeste do Reino Unido. O aço submerso e o aço na superfície da água têm que ser protegidos para evitar a corrosão. 


Em cada caso, o hidróxido metálico que se forma é moderadamente solúvel (Kps = 7 x 107" para Zn(0H)>, 1,9 x 107% para AI(OH);, e 5,61 x 1071? para Mg(0H)2). Enquanto o 
ânodo de sacrifício permanecer no lugar, o ferro será incapaz de funcionar como um ânodo e não irá se corroer. A forma e o tamanho do ânodo de sacrifício determinam a sua 
resistência elétrica e, portanto, a corrente que flui a partir dele, quando a oxidação ocorre. Por sua vez, isso controla a duração de vida dos ânodos de sacrifício que devem ser 
substituídos regularmente. 

Anodos de zinco e alumínio são normalmente utilizados para aplicações marítimas, enquanto os ânodos de magnésio são amplamente utilizados para proteger o aço submerso 
em água doce. Essa preferência decorre das resistividades diferentes da água doce e da água salgada. À primeira tem uma resistividade maior (veja a Seção 6.8) do que a segunda, e 
um valor maior do Eceuia é necessário para fornecer a corrente adequada. À lei de Ohm fornece a relação entre a diferença de potencial (V em V), a corrente (/, em À) e a resistência (R 
em Q): 
V=IR LeideOhm 


O desempenho dos ânodos de Al é reforçado usando-se ligas de Al com pequenas quantidades de Zn e In, Zn e Mg, ou Zn e Sn. 

Existem problemas ambientais relacionados com a contaminação da água com metais tóxicos, e o zinco encontra-se entre esses (veja Rousseau et al., a seguir). Em pH 7, quase 
todo o Zn(OH) produzido pela oxidação do ânodo de Zn é precipitado da solução. No entanto, um aumento na concentração de íons [0H]” conduz à formação de [Zn(0H),]”, 
redissolvendo o precipitado. Eventualmente, o zinco se acumula em organismos vivos. 


Leitura recomendada 


C. Rousseau, F. Baraud, L. Leleyter and O. Gil (2009) J. Hazard. Mater., vol. 167, p. 953 — “Cathodic protection by zinc sacrificial anodes: impact on marine sediment metallic 
contamination”, 


Mn(OH),(s) + e = Mn(0H),(s) + [OH] (ag) 
E om= — +0). ] 5 Y (8.35) 





Usando os dados das Eqs. 8.34 e 8.35, e a partir da Tabela 8.1, explique por que o Mn(Il[) não é oxidado pelo 
O; em soluções com pH 0, mas é oxidado pelo O, em soluções em que [OH] é 1 mol dm”. 


Primeiro, encontre as meias equações que são relevantes para esta questão; observe que o pH 0 corresponde às 
condições-padrão em que [H'] = 1 mol dm”. 


Mn(OH):(s) + e = Mn(OH) (s) + [OH] (ag) 


E'jon-j=1 = +0,15Y 
O(g) + 2H,0(1) + de” = 4[0H] (aq) 

E” oH-|=1 = +0,40V 
Oig) + 4H" (aq) + de = 2H50(1) E” = +1,23 V 
Mnt (aq) +e = Mn” (aq) E” = +1,54 V 


A partir desta tabela de potenciais de redução (dispostas com o valor mais positivo na parte inferior da tabela), 
podemos ver que o Mn’ (aq) é o agente oxidante mais poderoso entre as espécies mencionadas. Assim, sob 
condições ácidas (pH 0), o O, não pode oxidar o Mn?” (aq). 

Em meio alcalino com [OH] = 1 mol dm, o O; é capaz de oxidar o Mn(OH);: 


O(g) + 2H,0(1) + 4Mn(0H),(s) = 4Mn(OH);(s) 
qua 0,40 — 0,15 
= 0,25 V 
AG” = —ZFE" qm 
—{4 x 96485 x 0,25) 


= —96 485 J por mol de reação 
= —96 kJ por mol de reação 

CO 

= —24 kJ por mol de Mn (OH), 


O valor negativo grande de AG” indica que a oxidação do Mn(OH)* é termodinamicamente favorecida. 


1. Por que é usada a notação Eº on |-= 1 em vez de Eº para os dois primeiros equilíbrios na lista anterior? 
[Resp.: Veja o Boxe 8.1] 


2. Para a reação: 
O(g) + 2H,0(1) + 4Mn(0H),(s) = 4Mn(0H),(s) 


com [OH] = 1 mol dm, AGº = —24,1 kJ por mol de Mn(OH)2. Determine o Eº «ma para a reação mostrada na equação. 
[Resp.: 0,25 V] 


3. Calcule AGº(298 K) por mol de Mnº* para a reação: 
4Mn` (aq) +2H50(1) — 4Mn"* (aq) +0(g) +4H'(ag) 
[Resp.: —30 kJ mol"!] 


4. Usando os dados do exemplo resolvido, comente brevemente a dependência da estabilidade do Mn(II) em solução aquosa 
em relação ao pH. 


A maioria dos metais do bloco d se assemelha ao Mn em que os estados de oxidação mais elevados são mais 
estáveis (com respeito à redução) em soluções alcalinas, em vez de soluções ácidas. Esse comportamento resulta 
do fato de o hidróxido do metal no seu estado de oxidação mais elevado ser muito menos solúvel do que o 
hidróxido do metal no seu estado de oxidação mais baixo. 

Princípios análogos aplicam-se quando íons metálicos nos seus diferentes estados de oxidação formam 
complexos com o mesmo ligante. Geralmente, o íon metálico no estado de oxidação mais elevado é estabilizado 
em uma maior extensão do que no estado de oxidação mais baixo. As Eqs. 8.36 e 8.37 mostram a redução de 
complexos hexa-aqua e hexa-amina de Co(IIN); lembre que M-'(ag) representa M(OH5)n]: (aq) (veja a Seção 7.12). 


Co” (ag) +e = Co” (aq) E = +1,92 V (8.36) 
[Co(NH;)s]7+ (aq) + e = [Co(NH;),]* (ag) 
E° = +0,11 V (8.37) 
Resulta desses dados que a constante de formação global para o [Co(NH:)]*' é = 10% vezes maior do que para o 
[Co(NHs)s]”* como é mostrado a seguir: 


su 


li : l : ti 
[Co 0H aq) + 6NHa(ag) = [Co(NHs)] (ag) + 6H50/]) 
AG", AGº, 
[Co(0H,)] (ag) + 6NHag) z [CotNH;)}] (aq) + 6H+40/]) 


Vamos admitir que 5 seja a constante de formação para o [Co(NH;)s]>" e 26' seja a constante de formação para o 
[Co(NH;)] +. Um ciclo termoquímico pode ser configurado para relacionar [Co(NH3)]”*, [Co(NH3]”, 
[Co(OH5)s]”* e [Co(OH,)s]”*, em que AGº, e AG”, se referem à formação do complexo, e AGº3 e AGº, se referem 
às reações redox. 

A partir dos potenciais de redução indicados nas Eqs. 8.36 e 8.37: 


AG", = =2FEº 


—(1 x 96485 x 1,92 x 107°) 


— 185 kJ mol | 


NO 4 — ZFFE” 
= —(1 x 96485 x 0,11 x 107*) 
— — 11 kJ mol`! 

Pela lei de Hess: 


AG? + AG", = AG) + AG', 
AG", — 11 = AG", — 185 

AG", — AG", = —174 kJ mol! 
-RTInd- (RT Iin% =-17d 


— Ind + Ind = — Li 
RT 
Be 4 174 
n ORT 8314x 107 x 298 
= — 70,2 


g 
Iin = 70.2 
aii) 


Dk 70,2 HI] 
= ço = 3,1 x 0º 
5, 


Uma comparação semelhante pode ser feita para a redução do íon Fe*'(ag) e do complexo envolvendo o cianido- 
complexo (Eqs. 8.38 e 8.39), e conduz à conclusão de que a constante de formação para o [Fe(CN)]” é = 10' 
vezes maior do que a do [Fe(CN)]* (veja o Problema 8.13 no final do capítulo). 


Fe (ag) + e = Fe” (ag) E° = +0,77W (8.38) 
[Fe(CN (aq) +e = [Fe(CN)s]* (aq) 
E” = +0,36 V (8.39) 


Alguns ligantes orgânicos, principalmente 1,10-fenantrolina e 2,2'-bipiridina (Tabela 7.7), estabilizam o mais 
baixo de dois estados de oxidação de um metal. Isso é evidente a partir dos valores de Eº para as meias reações 


apropriadas na Tabela 8.1. A observação está associada à capacidade dos ligantes phen e bpy em aceitar elétrons.” 
Os complexos de ferro(II) envolvendo os ligantes bpy e phen são utilizados como indicadores em reações redox. 
Por exemplo, em uma titulação redox de Fe?! com poderosos agentes oxidantes, todas as espécies Fe?'(aq) são 
oxidadas antes de [Fe(bpy):]”' ou [Fe(phen);]”'. As mudanças de cor associadas são de vermelho para azul-pálido 
no caso de [Fe(bpy):]”' a [Fe(bpy):]*, e de vermelho-alaranjado para azul no caso de [Fe(phen);]”! a 
[Fe(phen);]*. 


8.4 Reações de desproporcionamento 


Desproporcionamento 
Algumas reações redox envolvem desproporcionamento (veja a Seção 6.16), por exemplo, as reações 8.40 e 8.41. 
ICu ag) == Cu*(ag) + Cu(s) 
] 





redução 
3[Mn0;] (ag) + 4Ht(ag) 


== 2[MnO,4] (ag) + MnOs(s) + 2H-0(1) (8.41) 


oxidação 





redução 


A reação 8.40 ocorre quando Cu,SO, (preparado pela reação do CuO com o sulfato de dimetila) é adicionado à 
água, enquanto a reação 8.41 ocorre quando o ácido é adicionado a uma solução de K;MnOs,. Constantes de 
equilíbrio para as reações de desproporcionamento podem ser calculadas a partir de potenciais de redução, tal 
como no Exemplo resolvido 8.6. 





Usando dados apropriados da Tabela 8.1, determine K (a 298 K) para o equilíbrio: 
2Cu' (aq) = Cu”! (aq) + Cuís) 


Três pares redox na Tabela 8.1 envolvem Cu(1), Cu(II) e Cu metálico: 


(1) Cu (ag) + e7 = Cut (ag) FE” = +0,15 V 
(2) Cu” (ag) + 2e7 = Cu(s) Eº = +0,34 V 
(3) Cu iag) + e = Cufs) E” = +0,52 V 


O desproporcionamento do Cu(I) é o resultado da combinação das meias reações (1) e (3). Assim: 
Eua = 0,52 — 0,15 
0,37 V 
AG? = —zFE uh 
= —(1 x 96485 x 0,37 x 10) 
— 35.1 kJ por mol de reação 
E AG” 
RT 
35,7 
8,314 x 10) x 298 
K = 1,81 x 10º 


In A 





O valor indica que o desproporcionamento é termodinamicamente favorável. 





l. Para o desproporcionamento de Cu(l) para Cu e Cu(II), K(298 K) = 1,81 x 10º. Calcule AGº para a reação, por mol de 
Cu(II). 

[Resp.: —17,8 kJ mol”!] 

2. Considerando pares redox no Apêndice 11, que contêm Cr?*, Cr** e Cr metálico, confirme que o Cr?” não sofre 


desproporcionamento produzindo Cr e Cr. 


3. Usando dados do Apêndice 11, mostre que o H20, é instável em relação ao desproporcionamento em O, e H20. Calcule 
AGº(298 K) para o desproporcionamento de 1 mol de H20». 


[Resp.: —104 kJ mol"! 


Estabilização de espécies versus desproporcionamento 


As espécies que são instáveis em relação ao desproporcionamento, tais como Cu em solução aquosa, podem ser 
estabilizadas sob condições apropriadas. Por exemplo, o Cu” pode ser estabilizado por precipitação na forma de 
um sal moderadamente solúvel, tal como o CuCl (Kps = 1,72 x 1077; veja o Problema 8.15 no final do capítulo), ou 
pela formação em solução de um íon complexo, tal como [Cu(CN),|”. No caso de [MnO,]” (Eq. 8.41), tudo o 
que é necessário é tornar a solução alcalina de modo a remover os íons H* envolvidos em produzir o 
desproporcionamento. 


8.5 Diagramas de potenciais 


Para um elemento exibindo vários estados de oxidação diferentes, em solução aquosa, temos que considerar uma 
série de diferentes meias reações a fim de obter uma imagem nítida da sua química em solução. Considere o 
manganês como um exemplo. Espécies em solução aquosa podem conter manganês em estados de oxidação que 
variam de Mn(II) até Mn(VID, e as Eqs. 8.42-8.46 dão as meias reações para as quais os potenciais-padrão de 
redução podem ser determinados experimentalmente. 


Mn” (ag) + 2e = Mn(s) E" = -1,19V (8.42) 
[MnO] (ag) + e7 = [|Mn0;]* (ag) 

Eº = +0,56 V (8.43} 
MnO,(s) +4H* (ag) +2e7 = Mn” (ag) + 2H,0(1) 

E° = +1,23 V (8.44) 
[MnO] (ag) + 8H* (ag) + 5e7 = Mn” (ag) + 4H,0(1) 

E° = +1,51 V (8.45) 


A, ' ; p aa 7 o l ; 
Mn (ag) + e = Mn (aq) E” = +1,54V (8.46) 
Esses potenciais podem ser usados para se obterem valores de Eº para outras meias reações, tais como a reação 
8.47. Deve ser tomado cuidado em lembrar que números diferentes de elétrons estão envolvidos em diferentes 
etapas de redução e, assim, temos que calcular Eº inicialmente determinando o valor correspondente de AGº. 


[MnO] (ag) + 4H" (ag) + 3e = MnO, (s) + 2H,50(1) 
Eº =+1,69V (8.47) 





Confirme que o valor de Eº para meia Eq. 8.47 pode ser obtido a partir dos valores de Eº para as meias reações 8.44 e 8.45, 
mas que o método de trabalho tem que envolver a determinação dos valores de AGº para as reações. 


Potenciais-padrão de redução são muitas vezes tabelados como no Apêndice 11, mas é também útil apresentar 
os dados sob a forma de um diagrama de potencial (também conhecido como diagrama de Latimer) ou de um 
diagrama de Frost- Ebsworth (veja a Seção 8.6). 

A Fig. 8.2 mostra os diagramas de potencial do Mn nas condições de [HH] = 1 mol dm” (pH 0) e [OH] = 1 
mol dm (pH 14). Lendo da esquerda para a direita observa-se que as espécies estão dispostas por ordem 


decrescente de estado de oxidação do Mn. O íon [MnO,]” (normalmente na forma de KMnO,) é um agente 
oxidante comum, e as Eqs. 8.45 ou 8.47 são as meias reações geralmente consideradas como apropriadas em 
solução ácida. O diagrama de potencial (solução ácida) mostra um intermediário, a espécie Mn(VT) entre [MnO] 
e MnO.. No entanto, valores de E° mostram que o par [HMnO,|/MnO; é um oxidante mais poderoso (AGº mais 
negativo) do que o par [MnO,4|] /[HMnO,|. Isso significa que [HMnO,4]| não irá se acumular durante a redução de 
[MnO4] para MnO. Uma forma alternativa de se considerar a instabilidade do [HMnO,] em solução aquosa em 
pH 0 é observar a partir do diagrama de potencial que o [HMnO,] é instável em relação ao desproporcionamento 
(Eq. 8.48). 


3/HMnO,) (aq) + H+ (aq) 
= MnOs (5) + 2/MnO,) (ag) + 2H,0/]) (8.48) 


Esta conclusão pode ser alcançada como se segue. Extrair a partir do diagrama de potencial completo na Fig. 8.2 
as partes relevantes para a redução e oxidação do [HMnO,| em solução ácida: 


+0.90 +2. 10 = 
[HMnO]  —— Mnü, 





[MnO] 











Este diagrama corresponde a duas meias reações: 
MnO,] (ag) + H (aq) +e = |[HMnO,) (ag) 
E” = +0,90 V 
HMnO;,| (aq) + 3H* (aq) +26 = MnO- (s) + 2H-0(1) 
E” = +2,10 V 


A combinação dessas duas meias-células dá a reação 8.48 para a qual E ema = 1,20 V e AGºQ98 K) = -231 kJ 
mol™!. Isso indica que a reação 8.48 é espontânea. Semelhantemente, em pH 0, o Mnº* é instável em relação ao 
desproporcionamento para MnO, e Mn” (Eq. 8.49; veja o Problema 8.29 no final do capítulo). 


2Mn (ag) + 2H,0(1]) = M nó" (ag) + MnO- (s) + 4H" (ag) 
(8.49) 
Vimos na Seção 8.2 que o valor do potencial de redução para uma meia reação depende das condições da 
célula, e onde a meia reação envolve íons H' ou [OH], o potencial de redução varia com o pH. Além disso, a 
extensão da variação depende do número de mols de H* ou [OH] por mol de reação. Segue-se que os diagramas 


de potencial na Fig. 8.2 são adequados apenas nos valores de pH indicados. Um novo diagrama de potencial é 
necessário para cada valor de pH, e, portanto, é preciso cuidado quando se utilizam esses diagramas. 


+1,51 


E Saa +0,90 o +20 HS a +1,54 Ta, -1,19 
Solução ácida (pH = 0) [Mn0;] = [HMn0;] = MnOs - Mn” = Mn“ = Mn 
i i 
+1,69 +1,23 
HĪ, ar iia 
l : +0.56 a #47 INE T +0.15 (1.23 1,56 
Solução alcalina (pH = 14) [Mn0,] = [MnO4] + [Mn0;]" = Mns = Mn,0s = Mn(OHh = Min 


k 


+0,60 


Fig. 8.2 Diagramas de potencial (diagramas de Latimer) do manganês em solução aquosa em pH O (isto é, [H] = 1 mol dm”), e 
em solução aquosa em pH 14 (isto é, [OH”] = 1 mol dm”). Para tais diagramas, é essencial especificar o pH e a razão é óbvia a 
partir da comparação entre os dois diagramas. Potenciais de redução são dados em V. 


Ao utilizar diagramas de potencial, é essencial lembrar que o potencial de redução para uma etapa não pode ser 
obtido simplesmente pelo somatório dos potenciais de redução para as etapas que contribuem para a meia reação 
redox desejada. Por exemplo, na Fig. 8.2, para a redução de [MnO,]” em solução alcalina para MnO,, E° = +0,60 
V, e este não é a soma dos potenciais-padrão de redução para a redução de [MnO,]” para [MnO,]” seguido pela 
redução de [MnO,]” para MnO,. É necessário ter em conta o número de elétrons transferidos em cada etapa. A 


maneira mais à prova de falhas de fazer isso é determinar os valores correspondentes de AGº para cada etapa, 
como ilustrado a seguir. 





O diagrama de potencial visto a seguir resume a quimica redox do ferro em solução aquosa. Calcule o valor 
de E ° para a redução do Fe**(aq) para ferro metálico. 


a ATT a, MA 
Fe” (ag) — Fe“ (ag) 





Fe(s) 


E“ 


Embora existam diversos atalhos para este problema, o método mais rigoroso é determinar AGº(298 K) para 
cada etapa. 
Fe?* para Fe”! é uma redução envolvendo um elétron 


AO, = FE" 
—[1 x 96485 x 107 x 0,77] 
—74,3 kJ por mol de Fe” 
Fe”! para Fe é uma redução envolvendo dois elétrons. 
AG = IFE" 
= —[2 x 96485 x 107º x (—0,44)] 
+84,9k] por mol de Fe” 
Em seguida, determinamos AG? para a redução do Fe” a Fe: 
AGO = AG", + AC’, 
= —Jd43 + 84,9 
= +10,6 kJ por mol de Fe” 


Fe** a Fe é uma redução envolvendo 3 elétrons; o potencial-padrão de redução para o processo é encontrado a 
partir do valor correspondente de AG: 


o 10.6 
= 3x 96485 x 100 
—Q.04 V 


1. Embora o método dado aqui seja a forma mais rigorosa para executar o cálculo, a substituição de um valor para a constante 
de Faraday pode, de fato, ser excluída. Por quê? 


2. Construa um diagrama de potencial para a redução do Cr”* aquoso para Cr”*, seguida pela redução a Cr. Os valores de Eº 
para os pares Cr! /Cr”* e Cr’ /Cr são —0,41 e —0,91 V, respectivamente. Calcule Eº para o par Cr** /Cr. 
[Resp.: —0,74 V] 


3. Construa um diagrama de potencial (em pH 0) para a redução do HNO, aquoso para NO e, então, para N20, dado que Eº 
para os pares HNO,/NO e NO/N50 é +0,98 e +1,59 V, respectivamente. Calcule AE?” para a seguinte meia reação: 


2HNO; (aq) + 4H" (aq) + 4e” = NO(g) + 3H,0(1) 


[Resp.: +1,29 V] 


8.6 Diagramas de Frost-Ebsworth 


Diagramas de Frost-Ebsworth e suas relações com os diagramas de potencial 


Os diagramas de Frost-Ebsworth! representam o método gráfico mais comum de resumir as relações redox para 
espécies que contêm um determinado elemento em diferentes estados de oxidação. Em um diagrama de 
Frost-Ebsworth, os valores de —AGº, mais comumente —AGº/F para a formação de M(N) a partir de M(0), em que 
N é o estado de oxidação, são representados graficamente contra o aumento de N. A partir da relação: 


AG” = —zFE' 


segue-se que AGº/F = zEº e, portanto, um diagrama de Frost- Ebsworth pode ser representado igualmente por um 
gráfico de zEº contra o estado de oxidação. A Fig. 8.3a mostra o diagrama de Frost-Ebsworth para o manganês 
em solução aquosa com [H] = 1 mol dm”. Este diagrama pode ser construído a partir do correspondente 
diagrama de potencial na Fig. 8.2 como se segue. 


e Para o Mn em seu estado-padrão, AGº = 0. 
e Para o Mn(Il), a espécie relevante é o Mn?'(ag). Para o par Mn”*/Mn o Eº é —1,19 V. Para a redução de Mn?! 
(aq) para Mn(s): 


AG” —z FE” -2x FF xi—l,| 9) +2 AEF 
AG 
F 


e Para Mn(IIl), a espécie relevante é Mnº*(ag). Para o par Mnº**/Mn?* o Eº é +1,54 V. Para a redução de Mnº*(ag) 
para Mn” (aq): 


-2,38 V 


AG = —IFE" = —] x F x 1,54 = —1,54F 
Para Mnº*(aq) em relação ao Mn(0): 
AG 
F 





—(— 1,54 + 2,38] = —0,84V 
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Fig. 8.3 O diagrama de Frost-Ebsworth para o manganês em solução aquosa em pH 0, isto é, [H°] = 1 mol dm”. 


e Para Mn(IV), a espécie relevante é MnO»(s). Para o par MnO,/Mnº* o E° é +0,95 V. Para a redução de MnO-(s) 
para Mnº*(aq): 


AG =-zFE =-|xFx0,95=-095F 
Para MnO-(s) em relação ao Mn(0): 


— ar = =( =0,95 — 1,54 + 2,38) = +0,11 V 

F | | 

Semelhantemente, valores de -AGº/F para [HMnO,] e [MnO,] podem ser mostrados serem iguais a +4,31 e 
+5,21 V, respectivamente. 

Quando estados de oxidação negativos estão envolvidos, cuida dos devem ser tomados na representação 
gráfica dos va lores apropriados de —AGº/F. Todos os pontos em um diagrama de Frost-Ebsworth se referem a 
estabilidade em relação a —AGº/F = 0 para o estado de oxidação zero do elemento. Assim, por exemplo, 
começando a partir de Eº = +1,09 V para o par 1Br,/Br , um valor de “AGº/F = +1,09 V é calculado para a 
redução de Br, para Br. Para um diagrama de Frost-Ebsworth, é necessário um valor de —AGº/F que 
corresponde ao processo Br — ŁBr, + e e, portanto, o valor adequado de “AGº/F é —1,09 V. Este conceito é mais 
explorado no Problema 8.24 no final do capítulo. 


Interpretação dos diagramas de Frost-Ebsworth 


Antes de olhar para Fig. 8.3a em detalhe, temos que observar alguns pontos gerais sobre os diagramas de Frost- 
Ebsworth. Em primeiro lugar, a Fig. 8.3a e diagramas semelhantes neste livro referem-se especificamente à 
solução aquosa em pH 0. Para outras condições, tais como uma solução alcalina, um novo diagrama tem que ser 
construído para cada valor de pH utilizando os potenciais de redução relevantes. Em segundo lugar, nos diagramas 
de Frost-Ebsworth deste livro, os estados de oxidação são dispostos em ordem crescente da esquerda para a 
direita. No entanto, alguns livros-texto representam graficamente os diagramas de Frost-Ebsworth na direção 
oposta e você deve ter cautela ao comparar diagramas a partir de várias fontes de dados. Em terceiro lugar, é usual 
ligar os pontos vizinhos, de modo que o diagrama de Frost-Ebsworth aparece como um gráfico formado por 
seções lineares. No entanto, cada ponto representa uma espécie química e pode-se considerar a relação entre 
qualquer par de pontos, e não apenas espécies vizinhas. Finalmente, um gráfico de Frost-Ebsworth fornece 
informações sobre as estabilidades termodinámicas relativas de espécies diferentes, mas não diz nada sobre a sua 
estabilidade cinética. 

Agora vamos utilizar a Fig. 8.3a para investigar as estabilidades termodinâmicas relativas de diferentes 
espécies contendo manganês, em solução aquosa [H+] = 1 mol dm”. 


e O ponto mais baixo na Fig. 8.3a representa o estado de oxidação mais estável do Mn em solução aquosa em pH 
0, isto é, o Mn(ID). 

e Um movimento para baixo no gráfico representa um processo termodinamicamente favorecido, por exemplo, 
em pH 0, o [MnO,] é termodinamicamente instável em relação a todas as outras espécies na Fig. 8.3a. 

e Uma espécie na parte superior direita do diagrama é oxidante, por exemplo, o [MnO,]” é um agente oxidante 
forte, mais forte do que o [HMnO,]”. 

e A partir do coeficiente angular de uma reta traçada entre dois pontos no gráfico, pode-se determinar o valor de 
Eº para o par redox correspondente. Por exemplo, a reta entre os pontos para Mn?* e Mn(0) corresponde ao 
processo de redução: 


Mn? (aq)+2e = Mnís) 


e E° para esta meia reação é determinado como se segue: 





E? Coeficiente angular da reta 2238 
Número de elétrons transferidos 2 
= —],19 V 


Um coeficiente angular positivo entre dois pontos indica que Eº para o processo de redução correspondente é 
positivo, e um coeficiente angular negativo indica que Eº para o processo de redução é negativo. 


e Qualquer estado representado em um ponto “convexo” é termodinamicamente instável em relação ao 
desproporcionamento. Isto é ilustrado na Fig. 8.3b, onde o foco é sobre o [HMnO,]”. Ele se encontra acima de 
uma reta traçada entre duas espécies com estados de oxidação superior e inferior, ou seja, [MnO,|” e MnO,, 
respectivamente. O [HMnO,]| é instável em relação a essas espécies, tal como a reação na Fig. 8.3b mostra. Na 
Fig. 8.3a, o Mnº* também se encontra em um ponto “convexo” e é instável em relação a Mn(IV) e Mn(ID (Eq. 
8.49). 

e Qualquer estado representado em um ponto “côncavo” é termodinamicamente estável em relação ao 
desproporcionamento, por exemplo, o MnO: não sofre desproporcionamento. 


c6 


A Fig. 8.4a mostra um diagrama de Frost para o cromo em solução aquosa em pH 0. A observação do diagrama 
leva às seguintes conclusões sobre as espécies de cromo sob essas condições da solução: 


e 0 E?°icno,] cr tem um valor positivo, enquanto o E?cr cr € o Ea /cr são os dois negativos; 
e o [Cr20;]7 é um poderoso agente oxidante e é reduzido a Cr**; 

e o Cr” é o estado mais estável termodinamicamente: 

e nenhuma espécie no diagrama mostra uma tendência para desproporcionamento; 

e o Cr” é um redutor e é oxidado a Cr”. 


As Figs. 8.4b e 8.4c mostram diagramas de potencial para o fósforo e o nitrogênio em solução aquosa com [H"] = 
1 mol dm”, e esses diagramas são o assunto do Exemplo resolvido 8.8. Vamos usar mais os diagramas de 
potencial (diagramas de Latimer) do que os diagramas de Frost-Ebsworth nos capítulos posteriores neste livro, 
mas o diagrama de Frost-Ebsworth pode ser facilmente construído a partir de dados fornecidos por um diagrama 
de potencial (veja o Problema 8.24 no final do capítulo). 





Use a Fig. 8.4b para dizer algo sobre as estabilidades relativas dos diferentes estados de oxidação do fósforo 
em meio aquoso em pH 0. 


A análise inicial do diagrama leva às seguintes conclusões: 


e o estado mais estável termodinamicamente é o HPO; contendo P(V); 
e PHs, isto é P(-IIN), é o estado menos estável termodinamicamente; 
e em solução aquosa em pH 0, P4 sofrerá desproporcionamento para PH; e H;PO” (mas, veja a seguir); 


o H;PO; é estável em relação ao desproporcionamento. 
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Fig. 8.4 Diagramas de Frost-Ebsworth em solução aquosa em pH 0, isto é [H*] = 1 mol dm”, para (a) cromo, (b) fósforo e (c) 


nitrogênio. 


Ao traçar as retas entre os pontos PH; e HsPO;, e entre PH; e HsPO,, você pode ver que o HPO, é instável em 
relação ao desproporcionamento, quer para PH; e H;POs, quer para PH; e H;PO,. Isso ilustra o fato por que você 
deve olhar para além das retas que já estão representadas em um determinado diagrama de Frost-Ebsworth. 





Utilize as Figs. 8.4b e 8.4c para responder a essas perguntas, os dois diagramas referem-se às mesmas condições da solução 
aquosa. 


1. Em indo do N para o P, como é que a estabilidade termodinâmica do estado de oxidação +5 se altera? 


2. O que os diagramas informam sobre a estabilidade termodinâmica do N, e do P4 em relação ao N ou P existente em outras 
espécies? 


3. O HNO, é um ácido forte, o pK, do HNO, é 3,37. Explique por que na Fig. 8.4c está escrito HNO, e [NOs| em vez de 
HNO, e HNO».. 


Estime os valores para EºNy(NHOH] e E? NH:OHINaHIS] comente sobre a estabilidade termodinâmica do [NH;0H]* em 
- solução aquosa em pH 0. 
[Resp.: =-1,8 e +1,4 V, respectivamente] 


5. Quais das seguintes espécies tenderão a sofrer desproporcionamento: N20, NO, N2, HNO,? 
[Resp.: N20, NO, HNOS| 


6. Usando a Fig. 8.4c diga se você espera que o HNO, sofra desproporcionamento em pH 0? Se assim for, quais os produtos 
que podem se formar? 
[Resp.: veja a Seção 15.9.] 


7. A partir da Fig. 8.4c, estime AGº(298 K) para o processo de redução: 
2HNO. (ag) + 4H (ag) + de — N50/g) + 3H,0/1) 


RA 


[Resp.: =-480 + 10 kJ mol"!] 


8.7 Asrelações entre os potenciais de redução e algumas outras grandezas 


Fatores que influenciam a magnitude dos potenciais-padrão de redução 


Nesta seção, primeiramente vamos considerar os fatores que influenciam a magnitude de Eº para os pares Na'/Na 
e Ag'/Ag, correlacionando esses valores com os valores de outras grandezas termodinâmicas determinadas 
independentemente. Essa comparação permite investigar as razões pelas quais, em meio aquoso, o Na é muito 
mais reativo do que a Ag, e dá um exemplo que pode ser estendido para outros pares ou famílias de espécies. 

Enquanto o potencial-padrão de redução para a meia reação 8.51 é facilmente mensurável em solução aquosa 
(veja a Seção 8.2), o da meia reação 8.50 tem que ser determinado por um conjunto bastante elaborado de 
experiências envolvendo eletrodos de amálgama de Na (amálgamas, veja o Boxe 22.3, no Volume 2). 


Na (ag)+e = Nals] E = -2,71 V (8.50) 
Agt (ag) +e = Ag(s) E" = +0.80 ¥ (8.51) 


Podemos representar a meia equação geral para a redução do M* como tendo lugar em diversas etapas, como 
mostrado na Fig. 8.5. Uma vez que todos os potenciais-padrão de redução são medidos em relação ao eletrodo- 
padrão de hidrogênio (para o qual, por convenção, AHº, AG? e AS? são todos zero), temos que considerar também 
o segundo ciclo termodinâmico (envolvendo valores absolutos) na Fig. 8.5. A Tabela 8.2 lista os valores de AH’? 
para as etapas nos ciclos definidos na Fig. 8.5. Em um tratamento exato, devemos considerar os valores de AG”, 
mas em uma primeira aproximação, podemos ignorar as variações de entropia (que, neste caso, se cancelam entre 
si em grande parte). A partir dos dados termodinâmicos, obtivemos os valores calculados de Eº e esses são dados 
na coluna do lado direito da Tabela 8.2. Há boa concordância entre esses valores e os valores experimentais para 
as meias reações 8.50 e 8.51. As variações de entalpia para as etapas (2) e (3) são negativas, e este é um resultado 
geral para todos os elementos. O sinal de E° é determinado pela extensão com que AHº(1) se afasta de [AHº(2) + 
AHº(3)]. 





Mag) + w7 == Mgs) H*(ag) + € == Hig) 
Etapa (1) i Etapa (1) i 
Desidratação Etapa (5) Desidratação Etapa (3) 
do ion metálico 1 e do ion hidrogênio 1 At 
Mie) - Mg) He) —— H{g) 
Etapa (2) Etapa (2) 
LEI -ET 


Fig. 8.5 A meia reação para a redução dos íons M+ a M, ou H' a H,, pode ser considerada em termos de três etapas 
contribuintes para as quais os dados termodinâmicos podem ser determinados de forma independente. 


Tabela 8.2 Fatores que determinam a magnitude dos potenciais-padrão de redução para os pares Na'/Na e Ag /Ag em solução 
aquosa (pH 0). As etapas (1), (2) e (3) são definidas na Fig. 8.5 


Par redox AH’ para a etapa (1)/ kJ AH’ para a etapa (2) /KJ AHº para a AHº global /kJ Eº calculado/V' 
mol” mol” etapa (3)/ kJ mol” 
mol” 
Na+/Na 404 —496 —108 —200 —2,48 


Nat/2H 1091 —1312 —218 —439 0 


Agt/Ag 480 21 —285 —536 1,01 


t Valores de Eº são estimados dividindo por —zF (z = 1), e relacionando com Eº (H'AH,) =0 V. 


Tabela 8.3 Fatores que determinam a magnitude dos potenciais-padrão de redução para os pares Cu?'/Cu e Zn”*/Zn em solução 
aquosa (pH 0). As etapas (1), (2) e (3) estão definidas na Fig. 8.5 


Par redox AH’ para a etapa (1) /kJ AH’ para a etapa (2) /KJ AHº para a AHº global /kJ Eº calculado/V' 
mol” mol” etapa (3)/ kJ mol” 
mol” 
Zn*/Zn 2047 —2639 —130 —722 —0,81 
H*/ŻH, 1091 —1312 —218 —439 0 
Cu?*/Cu 2099 —2704 —338 —943 +0,34 





t Valores de Eº são estimados dividindo por —zF (z = 1), e relacionando com E°(H*/4H>) = 0 V. 


=- 


Análises semelhantes para outros metais podem ser efetuadas. Por exemplo, Cu e Zn são adjacentes aos metais 
do bloco d, e é interessante para investigar os fatores que contribuem para a diferença entre os valores de Eº para 
os pares redox Cu?*/Cu e Zn?! /Zn e, assim, revelam como um balanço de fatores termodinâmicos é responsável 
pela reação espontânea que ocorre na célula de Daniell (reação 8.8). A Tabela 8.3 lista os dados termodinâmicos 
relevantes. É evidente que o fator crucial em fazer Eºcy /cu Significativamente mais positivo do que Eº,, mn é à 
maior entalpia de atomização do Cu em comparação com a do Zn. Assim, o que é frequentemente considerado 
como uma propriedade puramente “fisica” desempenha um papel muito importante em influenciar o 
comportamento químico. Finalmente, se fôssemos considerar os fatores que influenciam os valores de Eº para a 
meia reação 8.52, veríamos que a variação das entalpias de hidratação desempenham um papel importante (o 
poder oxidante dos halogênios, consulte a Seção 17.4). 


Xa +H 2e = 2A (X = F,CI, Br, I) (0.3) 


Valores de A:G ° para íons aquosos 


Na Seção 7.9, vimos que a energia de Gibbs-padrão de formação de íons aquosos muitas vezes pode ser 
determinada a partir de valores de Eº. O Exemplo resolvido 8.9 fornece uma ilustração da utilização de dados do 
potencial de redução em um cálculo da energia livre de Gibbs-padrão de solução de um sal iônico. 


Calcule o valor de AsiGº(298 K) para o NaBr dado que ArGº (NaBr, s) é -349,0 kJ mol. (F = 96.485 C mol 
5 


O processo a ser considerado é: 
NaBr(s) = Na" (aq) + Br (aq) 
e a equação necessária é: 
AO =A Na", ag) + AG (Br ,ag) — ApG (NaBr, s) 


Para determinar AçGº(Na”, aq) e A¢G°(Br, ag), precisamos (do Apêndice 11) dos potenciais-padrão de redução 
para os processos: 


Na" (aql+e = Naís) E = -971Y 
!Bn(l)+e" = Br (aq) Æ =+1,09V 


Agora, determinamos A^¢G° para cada íon aquoso. Para o Na”, o potencial-padrão de redução está relacionado 
com o inverso do ArGº do Na'(ag) e assim é necessário uma mudança de sinal: 


96485 x [=2,71) | l 

EEE T A T E iaa L EE 
1000 

96485 x 1,09 

= 1000 E 

AG = AG (Nat, ag)+ A-G'(Br .aq)- ApG? (NaBr, s) 


—261,5 + (— 105,2) — (—349,0) 


AG (Br , ag) = 105,2 kJ mol”! 


= —17.7 kJ mol”! 





Consulte o Apêndice 11 para valores de Eº. 


1. Calcule o calor do A,o16°(298 K) para o NaCl dado que A¢G° (NaCl, s) é —384,0 kJ mol. 
[Resp.: —8,7 kJ mol”! 


2. AyiG'(298 K) para o NaF = +7,9 kJ mol”!. Determine A,Gº (NaF, s) a 298 K. 
[Resp.: —546,3 kJ mol”! 


3. Dado que AyGº(298 K) para o KI é —9,9 kJ mol”!, calcule AGG(KI, s) a 298 K. 
[Resp.: —324,9 kJ mol”! 


8.8 Aplicações de reações redox para a extração de elementos de seus minérios 


O ambiente da Terra é oxidante e, na natureza, muitos elementos ocorrem como óxidos, sulfetos ou outros 
compostos em que o elemento está na forma oxidada; por exemplo, o estanho ocorre como cassiterita (SnO2) e o 
chumbo como galena (PbS). A extração desses elementos de seus minérios depende da química redox. 
Aquecimento da cassiterita com carbono reduz Sn(IV) para Sn(0) (Eq. 8.53), e o Pb é extraído da galena pela 
sequência de reações 8.54. 


E A f 
nO, +C — Sn + CO- (8.53) 


h, A Cou0D, å 
PbS — Phü — 


- Pb (8.54) 
Exemplos deste tipo são numerosos e processos de extração semelhantes são descritos no Boxe 6.1 e nos 
Capítulos 21 e 22, do Volume 2. 


Diagramas de Ellingham 


A escolha de um agente redutor e as condições para um processo de extração em particular podem ser obtidos 
usando-se um diagrama de Ellingham, tal como o da Fig. 8.6. Ele ilustra como o ArGº para uma variedade de 
óxidos metálicos e o CO variam com a temperatura. A fim de que os valores sejam mutuamente comparáveis, 
ArGº se refere a energia de Gibbs de formação por meio mol de O,.* Assim, para o SrO, A¢G° se refere a reação 
8.55, e para o AlO; ele corresponde a reação 8.56. 


Sr +10, — SrO (8.55) 
FAI +40, — $ Al,0; (8.56) 


Na Fig. 8.6, cada representação gráfica é linear (por exemplo, NiO) ou tem duas seções lineares (por exemplo, 
ZnO). Para este último exemplo, existe uma mudança no coeficiente angular no ponto de fusão do metal. 


Surgem três resultados gerais a partir da Fig. 8.6: 


e quando a temperatura aumenta, cada óxido metálico torna-se menos termodinamicamente estável (ArGº menos 
negativo); 

e CO torna-se mais termodinamicamente estável em temperaturas mais elevadas (A¢G° mais negativo); 

e as estabilidades relativas dos óxidos em qualquer temperatura dada podem ser vistas diretamente a partir de um 
diagrama de Ellingham. 


O terceiro ponto indica como um diagrama de Ellingham pode ser aplicado. Por exemplo, a 1000 K, o CO é mais 
termodinamicamente estável do que o SnO,, e o carbono pode ser usado a 1000 K para reduzir o SnO; (Eq. 8.53). 


Por outro lado, a redução do FeO pelo carbono só ocorre em T> 1000 K. 

O segundo ponto tem uma consequência muito importante: entre os óxidos metálicos na Fig. 8.6, a extração de 
qualquer um dos metais a partir de seus respectivos óxidos poderia envolver o carbono como agente redutor. Na 
verdade, em T > 1800 K, uma variedade maior de óxidos metálicos do que na Fig. 8.6 pode ser reduzida pelo 
carbono. No entanto, em uma escala industrial, este método de obtenção de um metal a partir do seu óxido muitas 
vezes não é comercialmente viável. Os métodos alternativos de extração de metais a partir de seus minérios são 
descritos nos capítulos posteriores neste livro. 
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Fig. 8.6 Um diagrama de Ellingham mostrando como as energias livres de formação-padrão, A¢G°, de vários óxidos metálicos e 
do monóxido de carbono (a linha vermelha) variam com a temperatura. Os valores de A¢G° se referem a reações de formação 
envolvendo meio mol de O,: M + tO, — MO, IM F tO, — IMO,, ou M E tO, — IM,O.. Os pontos marcados por & e <:» são 
os pontos de fusão e de ebulição, respectivamente, do metal elementar. i l 


TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


m célula eletrolítica 

[célula galvânica 

[1 condições-padrão de uma meia-célula 

[O diagrama de Ellingham 

m diagrama de Frost-Ebsworth 

[O diagrama de potencial (diagrama de Latimer) 
E eletrodo-padrão de hidrogênio 

[1 equação de Nernst 

[1 estado de oxidação (número de oxidação) 
C] meia reação (meia equação) 

[1 oxidação 

[E potencial-padrão da célula, E cétula 

m potencial-padrão de redução, Eº 

rj redução 

c sobretensão 


EQUAÇÕES TERMODINÂMICAS IMPORTANTES 
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PROBLEMAS 


8.1 Dê o estado de oxidação de cada elemento nos compostos e íons vistos a seguir. Valores de 
eletronegatividade de Pauling no Apêndice 7 podem ser úteis: 
(a) CaO; (b) HO, (c) HF; (d) FeCl; (e) XeF,: 
(D OsOy: (2) Na,504:; (h) [PO] ; (1) [PdCl] ; 
(D [CIO]; (k) [Cr(OH T. 


8.2 Qual a mudança no estado de oxidação que cada metal sofre nas seguintes reações ou meias reações? 


(a) [CrO] + 14H! +60 — 2Cr” + 7H,0 
(b) 2K + 2H,0 — 2KOH + H, 
(C) Fe-0; + 2Al —+» 2Fe = Al), 
id) [MnO;] + 2H,0 + de — MnOQ, + 4/[0H| 
8,3 Qual das seguintes reações são reações redox? Naquelas que são, identifique os processos de oxidação e de 
redução. 


(a) No + 3Mg — MgsN, 
(b) N- + O — 2NO 
(c) 2NO, — NO, 
(d) 5bF, + F- — SbF; 
(e) 6HCI + AsO, — 2AsCl, + 3H,0 
(1200 + 0, — 200; 
(2) MnO- + 4HC] — MnCl, + Cl, + 2H,0 
(h) [Cro O, +2/0H) = 21CrO, | -+ H,O 
8.4 Em cada reação redox no Problema 8.3, confirme que o aumento e a diminuição nos estados de oxidação se 
balanceiam entre si. 


8.5 Usando dados da Tabela 8.1, escreva o processo da célula espontâneo, e calcule E eua € AGº para as 
seguintes combinações de meias-células: 


(a) Ag (ag) +e = Agí(s) 


— 4, k = , 
com Zn” (aq) + 2e = Zn(s) 

(b) Briag) + 2e = 2Br (ag) 
com Ch(ag)+ te = 20] (ag) 


(c) [CrO Si (aq) + 14H" (ag) + 6e 
= Crt | ag) + "H50(1) 
com Fe”! lag) +e = Fe”! (ag) 
8.6 Use os dados no Apêndice 11 para racionalizar quantitativamente o porquê: 
(a) Mg libera H; a partir de HC] diluído, mas o Cu não; 


(b) Br: libera I, a partir da solução aquosa de KI, mas não libera Cl, a partir da solução aquosa de KCl; 
(c) o papel dos íons Fe** como agente oxidante é influenciado pela presença de determinados ligantes em 


solução; 
(d) um método de crescimento de cristais de Ag consiste em imergir uma folha de zinco em uma solução 
aquosa de AgNO3. 
8.7 Considere a meia reação: 
[MnO (aq) + 8H" (ag) + 5e = M n+ (aq) + 4H-0il) 





E° = +1,51 V 
Se a razão entre as concentrações [MnO,;] :Mn* é 100:1, determine E em valores de pH de (a) 0,5; (b) 2,0; e 
(c) 3,5 (T = 298 K). Para esse intervalo de pH, como muda a capacidade do permanganato( VII) (quando está 
sendo reduzido a Mn?) em oxidar íons cloreto, brometo ou iodeto aquosos? 

8.8 (a) Usando os dados apropriados do Anexo 11, determine E cena para o desproporcionamento do H202. (b) 
Calcule AGº para esse processo. (c) Comente sobre o fato de o H20, poder ser armazenado sem 
decomposição significativa, a menos que, por exemplo, traços de MnO,, [OH] ou de ferro metálico sejam 
adicionados. 

8.9 Use os seguintes dados experimentais para determinar E?cu /cu, € comente sobre a necessidade (ou não) de 
fazer uso de todos os dados fornecidos. 


[Cu?*]/mol dm? 0,001 0,005 0,010 0,050 


E/V 0,252 0,272 0,281 0,302 


8.10 (a) Calcule Eºs, /Ag para uma meia-célula em que a concentração de íons prata(I) é de 0,1 mol dm? (T = 298 
K). (b) Os íons prata(l) são mais ou menos facilmente reduzidos pelo zinco nesta solução do que em 
condições-padrão? Quantifique a sua resposta em termos termodinâmicos. 

8.11 Dado que o K, para o AgI é 8,51 x 10, e que o Eºag sag = +0,80 V, calcule Eº para a etapa de redução: 

Aglisj+te = Apis) +I (ag) 
Assim, confirme a afirmativa da Seção 8.3 de que a redução de prata(1), quando sob a forma de Agl sólido, é 
termodinamicamente menos favorável do que a redução de AgCl. 

8.12 Utilizando os dados da Tabela 8.1 e da Seção 8.3, explique por que ocorre evolução de H; quando Ag em pó 
é aquecida com uma solução concentrada de HI. 

8.13 Calcule a constante de formação global para o [Fe(CN)]””, dado que a constante de formação global para o 
[Fe(CN)]” é =10%2, e que: 

Fe” (ag) +e < Fe (ag | E” = +0,77 V 
[Fe(CN)s] (ag) + e7 = [Fe(CN)]U (ag) E° = +0,36 V 

8.14 Usando os dados no Apêndice 11, determine qual das seguintes espécies é termodinamicamente instável em 
relação ao desproporcionamento (e em que condições) em solução aquosa: (a) Fe”*: (b) Sn?*; (c) [C10;T. 

8.15 Determine AGº(298 K) para a reação: 
2CuCl(s) = Cu" (aq) + 2CN (aq) + Cu(s) 

a partir dos seguintes dados: 
2Cut (aq) = Cué*(ag) + Cuís) K = 1,81 x 10º 
CuCl(s) = Cu” (ag) + Cr (ag) Kps = 1,72 x 10 
O que o valor de AGº informa sobre a tendência do precipitado de CuCl sofrer desproporcionamento? 


8.16 Usando dados apropriados a partir das Eqs. 8.42 a 8.46, confirme o valor de Eº dado pela Eq. 8.47. 

8.17 Escreva as meias equações balanceadas correspondentes às etapas mostradas nos diagramas de potencial na 
Fig. 8.2. 

8.18 (a) Use dados do Apêndice 11 para construir um diagrama de potencial mostrando a química redox do 
vanádio em solução aquosa em pH 0. (b) Use esse diagrama para determinar se qualquer espécie de vanádio 
é instável em relação ao desproporcionamento. 

8.19 O diagrama de potencial visto a seguir resume os resultados dos estudos eletroquímicos da química do 
urânio em solução aquosa (pH 0): 


o HO o +0.61 0,61 18 
[U0] - [U0] - + - > - U 
+0,33 


Utilize a informação para deduzir, tanto quanto possível, sobre a química do urânio sob essas condições. 


8.20 O diagrama de potencial visto a seguir é parte daquilo que ilustra a química redox do cloro em solução 
aquosa em pH 0. (a) Calcule o valor de Eº para a redução de [C10;] para HCIO». (b) Justifique por que, 
neste caso, o valor de Eº pode simplesmente ser considerado como a média de +1,15 e +1,28 V. 


+1,15 RA: 


[CIO] = CIO, —— HCIO, 
DO 
Eº 

8.21 Através da construção de ciclos termodinâmicos análogos àqueles mostrados na Fig. 8.5, discuta os fatores 
que contribuem para a tendência nos valores de Eº para os metais do grupo 1, Li até Cs. [AnaHº: veja a 
Tabela 7.6. El e Artom: veja os Apêndices 8 e 10.] 

8.22 (a) Utilizando os potenciais-padrão de redução do Apêndice 11, determine os valores de ArG(K”, aq) e ArGº 
(F~, ag). (b) Logo, determine AsyGº(KF, s) a 298 K, se AFG(KF, s) = —537,8 kJ mol™!. (c) Qual a implicação 
do valor de Asi G° (KF, s) sobre a solubilidade do KF em água? 

8.23 Utilizando os dados do Apêndice 11 e o valor para a energia livre de Gibbs-padrão de formação para o PbS 
de —99 kJ mol”!, determine o valor para o Ko, desse sal. 

8.24 Use os dados no diagrama de potencial mostrado na Fig. 8.7 para construir um diagrama de Frost-Ebsworth 
para o cloro. Assim, mostre que o CI” é a espécie mais termodinamicamente favorecida entre aquelas no 
diagrama. Que espécie no diagrama é (a) o melhor agente oxidante e (b) o melhor agente de redução? 


+1.19 +1,15 +1.28 +1.55 +1.6] +1.36 


[CIOs] CIO; HCIO; - HCIO ———> Ch ——— cr 














[CIO.] 


Fig. 8.7 Diagrama de potencial (diagrama de Latimer) para o cloro em solução aquosa em pH 0, isto é, [H*] = 1 mol dm”. 





PROBLEMAS DE REVISÃO 


8.25 Use os dados no Apêndice 11 para racionalizar de forma quantitativa as seguintes observações. Que 
suposições têm que ser feitas para responder a esta questão? 
(a) O íon ditionato, [S,06]” , pode ser preparado por oxidação controlada de [SOs]” utilizando MnO.. 


(b) Na presença de ácido, KI e KIO; reagem para formar L.(c) Mn?' é imediatamente oxidado a [MnO4] por 
soluções aquosas de H,XeOs. 


8.26 (a) Usando o diagrama de potencial visto a seguir (em pH 14), calcule Eº63 /o2. 


Hi.bb 


q —*» LkM = O- 


| | 


+1.25 


(b) Comente sobre os seguintes dados: 


Cdt (ag) + 2e7 = Cdis) E” -0,40 V 


[Cd(CN JO (ag) + 22” = Cd(s) + 4[CN] 
E =-1,03Y 


(c) Qual a validade da Fig. 8.4a para soluções aquosas em pH 2? 


8.27 


8.28 


8.29 


8.30 


8.31 


Em ácido clorídrico, o HOI reage para dar [ICl,|". Use os diagramas de potencial vistos a seguir para 
explicar por que razão o HOI sofre desproporcionamento em solução aquosa ácida, mas que 1sso não ocorre 
quando o ácido é HCl aquoso. 


o +],14 o= HA 
[Os] - HOI - b 


+1,23 +1.00 


104] — [IC1s] = I 


Os dados adicionais necessários para esta questão podem ser encontrados no Apêndice 11. 
2+ 


(a) Determine Eº,, /zn (a 298 K) para uma meia-célula em que [Zn”*] = 0,25 mol dm”. 


(b) Calcule o potencial de redução para a meia reação: 
[VO] (aq) + 2H" (ag) +e = V“ faq) + H001) 
se a razão das concentrações [VO] t:V?* é de 1:2 e o pH da solução é 2,2. 


(a) Em solução aquosa em pH 0, o Mnº* sofre desproporcionamento para MnO, e Mn”*. Escreva as equações 
para as duas meias reações envolvidas neste processo. (b) Use a Fig. 8.2 para obter os valores de Eº para as 
meias equações da parte (a). (c) Determine o E ema € O valor de AGº(298 K) para o desproporcionamento 
do Mnº*(ag) em pH 0. Escreva uma equação para a qual esse valor de AG*(298 K) se refere. 

(a) Use os dados apropriados do Apêndice 11 para determinar a razão entre as constantes de estabilidade 
global dos complexos [Fe(phen);]”' e [Fe(phen)3]** a 298 K. 

(b) Use os dados da Fig. 8.2 para construir um diagrama de Frost-Ebsworth para o manganês em solução 
aquosa em pH 14. Use o seu diagrama para comentar sobre a estabilidade do [MnO,]>” sob essas condições. 


Em cada uma das reações vistas a seguir, diga quais os materiais de partida e os produtos nos processos de 
redução, oxidação, desproporcionamento ou se não ocorre nenhuma alteração redox. Em algumas reações, 
mais do que um processo está ocorrendo. 


(a) [HCO] + [OH] — [C0,]J” + HO 

(b) Au + HNO; + 4HC] — HAuCI, + NO + 2H50 
(© 2VOCL — VOCI + VOCI 

(d) SO, + 4H+ + 4Fe! — S + 4Fe™ + 2H,0 
(e) 2Cr0, Ch + 3H,0 — |Cr-0;] 7 + 4C + 6H? 
(E) 104] + 217 + H0 — [105]" + 1; + 2[0H]7 
(g) 2KCI + SnCl, — Ks|SnCl; | 

(h) 2NO, + H,0 — HNO, + HNO, 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


8.32 


8.33 


8.34 


8.35 


8.36 


Forneça explicações para as observações vistas a seguir. 

(a) No ar úmido, a corrosão do ferro é espontânea. No entanto, em condições úmidas anaeróbicas (livre de 
O»), a corrosão do ferro ocorre somente marginalmente. 

(b) Se o ferro é exposto a O, gasoso seco, a oxidação da superfície ocorre, mas depois, o seio do ferro fica 
protegido contra corrosão adicional. 


Um encanador conecta diretamente um tubo de aço galvanizado com um tubo de cobre em um sistema que 
transporta água corrente. Sugira o que vai acontecer ao longo de um período de tempo. 

Considere os dois cenários seguintes: (1) rebites de alumínio usados para conectar duas placas de aço, e (11) 
rebites de aço usados para conectar duas placas de alumínio. Discuta se essas escolhas seriam sensatas. 
Baterias de zinco/óxido de prata, na forma de botão, são usadas em calculadoras e relógios. Embora o 
componente de prata faça com que elas sejam caras, isto é superado pelo seu alto desempenho. A bateria 
utiliza KOH como eletrólito e a reação global da célula é: 


ARO + HO + Zn — 2Ag + Zn(OH) 


(a) Quais são as duas meias reações que compõem a célula? 

(b) Se Ag20 atua como cátodo e valores de Eº para as duas-meias células são —1,25 e +0,34 V, atribua cada 
potencial de redução para a meia-célula correta na parte (a). 

(c) Qual é o E ema? Calcule AGº(298 K) para a reação de célula escrita anteriormente. 

A purificação comercial do cobre metálico é realizada em células eletrolíticas. O ânodo é constituído por 


cobre impuro (em inglês “blister”), e o eletrólito é uma mistura de CuSO, aquoso e H5SO,. Durante a 
purificação, o cobre é efetivamente transferido do ânodo para o cátodo e, assim, cobre puro é produzido. (a) 


8.37 


Como é que uma célula eletrolítica difere de uma célula galvânica? (b) Escreva as meias equações para as 
reações do cátodo e do ânodo. (c) A reação global da célula é espontânea”? Se não for, como ela ocorre? 

Uma faca de prata manchada é colocada em um copo contendo NaHCO; aquoso aquecido. Uma tira de Al é 
colocada na solução de modo que ela toca a faca. O depósito de Ag2S desaparece e a faca limpa é recuperada 
da solução. Usando o Apêndice 11 e os dados vistos a seguir, escreva uma equação para o processo 
eletroquímico responsável pela limpeza da faca, e determine E ema € AG cemia (298 K). (b) O AlS; é 
decomposto pela água. Escreva uma equação para mostrar o que acontece. (c) Escreva uma equação para o 
equilíbrio estabelecido quando NaHCO; é adicionado ao H20. Sugira duas razões pelas quais o NaHCO; 
aquoso é utilizado no processo de limpeza em vez da água. 

Dados: AgS + 2e = 2Ag +S% E =-0,69V 

Kps para AI(OH); = 1,9 x 10 

[Baseado em: M.M. Ivey et al. (2008) J. Chem. Educ., vol. 85, p. 68.] 


t IUPAC: Nomenclature of Inorganic Chemistry (Recommendations 2005), senior eds N. G. Connelly and T. Damhus, RSC 
Publishing, Cambridge, p. 66. 

t? A pressão-padrão é dada em algumas tabelas de dados como 1 atm (101.300 Pa), mas no nível de exatidão da maioria da 
tabelas, isso não faz nenhuma diferença para os valores de Eº. 


t? Para uma introdução de células galvânicas e da equação de Nernst, veja: C.E. Housecroft and E.C. Constable (2010) 
Chemistry, 4th edn, Prentice Hall, Harlow, Chapter 18. Para uma discussão mais detalhada, veja: P. Atkins and J. de Paula (2010) 
Atkins’ Physical Chemistry, 9th edn, OUP, Oxford, Chapter 6. 


t A equação de Nernst também pode ser escrita na forma: 


E = E dd x In o] 


em que Q (o quociente na Eq. 8.21) é o quociente de reação. 


t Para uma discussão aprofundada, veja: M. Gerloch and E.C. Constable (1994) Transition Metal Chemistry: The Valence Shell 
in d-Block Chemistry, VCH, Weinheim, p. 176-178. 


t A.A. Frost (1951) J. Am. Chem. Soc., vol. 73, p. 2680; E.A.V. Ebsworth (1964) Educ. Chem., vol. 1, p. 123. 


ft Outros dados poderiam ter sido representados graficamente; por exemplo, os valores de A¢G° por mol de O». A consistência é o 
fator mais importante! 
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9.1 Introdução 


Embora as muitas reações inorgânicas tenham lugar em solução aquosa, nem sempre é adequado utilizar a água 
como solvente. Alguns reagentes podem reagir com a H2O (por exemplo, os metais alcalinos) e moléculas 
apolares são insolúveis em água. Este capítulo discute solventes não aquosos. O uso de outros solventes que não a 
água é lugar comum, e os solventes orgânicos comuns incluem o diclorometano, o hexano, o tolueno e éteres, tais 
como o dietil éter (9.1) o tetraidrofurano (9.2) e a diglima (9.3). 


Di N ) 


O 
diëtil éter tetraidrofurano 
(9.1) (9.2) 
p g a E a o EN 
diglima 
(9.3) 


Esses solventes são de uso significativo para a química inorgânica, mas também estão disponíveis outros solventes 
mais exóticos. Este grupo inclui a NH; líquida, o SO; líquido, o H2S0;,, o BrFs, e líquidos iônicos, tais como o 
[pyBu|[AICL] (9.4) (veja a Seção 9.12). 


CI 


Al EN 
mw CI] 
CI 





CI ad 


= ion 
ion N-butilpindino tetracloroalumimato 


(9.4) 
Podemos classificar convenientemente os solventes não aquosos nas seguintes categorias: 


e solventes próticos (por exemplo, HF, H,SO4, MeOH); 
e solventes apróticos (por exemplo, N,04, BrF3); 


e solventes de coordenação (por exemplo, MeCN, Et,O, Me,CO). 


Um solvente prótico sofre autoionização (veja a Seção 7.2) produzindo prótons que são solvatados. Se um solvente aprótico sofrer autoionização, ela ocorre sem a formação de 
prótons. 


Conforme discutimos as propriedades e usos de alguns solventes não aquosos, temos que ter em mente que a 
extensão até onde os solventes não aquosos podem ser utilizados é limitada pelo fato de muitos serem altamente 
reativos. 

Dados quantitativos são escassos para meios não aquosos, e, em solventes de permissividade relativa inferior à 
da água, os dados são de dificil interpretação por causa da associação iônica. Portanto, grande parte da discussão 
está centrada nas propriedades e usos de solventes selecionados. 


Uma série de solventes não aquosos (por exemplo, NHs, EtOH, H,SO,4) exibe ligação de hidrogênio. Uma 
interação X-H-:--Y é chamada de ligação de hidrogênio se ela constitui uma ligação local e se X-H age como um 
doador de prótons para Y. O fato de as moléculas de solventes formarem ou não ligações de hidrogênio 
intermoleculares tem efeito nas suas propriedades, como, por exemplo, no ponto de ebulição, na entalpia de 
vaporização e na viscosidade, bem como na capacidade do solvente solvatar determinados íons ou moléculas. Se 
você não está familiarizado com o conceito de ligação de hidrogênio, é interessante ler a Seção 10.6 antes de 
estudar o Capítulo 9. 


9.2 Permissividade relativa 


Antes de dar início a uma discussão sobre solventes não aquosos, devemos definir a permissividade relativa, 
também chamada de constante dielétrica, de uma substância. No vácuo, a energia potencial coulombiana de um 
sistema de duas unidades de cargas eletrônicas é dada pela Eq. 9.1, onde « é a permissividade (absoluta) do vácuo 
(8,854 x 10!2 Fm), e é a carga do elétron (1,602 x 101º C) e r é a separação (em metros) entre as cargas 
pontuais. 


Energia potencial coulombiama — (9.1) 
TEn 
Se um material é colocado entre as cargas, a força é reduzida em uma quantidade que depende da permissividade 
relativa do material. A nova energia potencial coulombiana é dada pela Eq. 9.2, em que €, é a permissividade 
relativa do material. Como se trata de uma grandeza relativa, €, é adimensional. 
e 


Energia potencial conlombrana 3 (9,2) 
dr E F 
FA’ Lt] T 


Por exemplo, a 298 K, e, (a constante dielétrica) da água é 78,7, porém, conforme a Fig. 9.1 mostra, e, varia com a 
temperatura. Um valor de 78,7 pode ser considerado como um valor “elevado” e a partir da Eq. 9.2 podemos ver 
que, em solução aquosa, a força entre duas cargas pontuais (ou dois íons) é consideravelmente reduzida em 
comparação com a força no vácuo. Assim, podemos considerar uma solução aquosa diluída de um sal como 
contendo íons bem separados que não interagem. 


A Tabela 9.1 lista constantes dielétricas para a água e uma variedade de solventes orgânicos comuns. A 
permissividade absoluta de um solvente é determinada usando-se a Eq. 9.3, mas é comum discutir propriedades 
dos solventes em termos dos valores relativos. 


Permissividade absoluta de um material = ££, (9.3) 


A Tabela 9.1 também mostra o momento de dipolo (u) de cada solvente. Em geral, a tendência dos valores do 
momento de dipolo segue a dos valores da permissividade relativa para solventes que têm estruturas correlatas. As 
interações íon—solvente são favorecidas (por exemplo, para facilitar a dissolução de um sal iônico) pelo uso de um 
solvente com um momento de dipolo grande, mas, para efeito máximo, a molécula de solvente também deverá ser 
pequena, e ambas as extremidades dela deverão ser capazes de interagir com os íons da mesma maneira que a 
água interage com os cátions através dos átomos de oxigênio (veja a Fig. 7.5) e com os ânions através dos átomos 
de hidrogênio. Dessa forma, a amônia (e, = 25,0, u = 1,47 D) é um solvente melhor (veja a Seção 9.6) para sais 
iônicos do que o dimetilsulfóxido ou o nitrometano, ainda que esses solventes tenham valores de €, de 46,7 e 35,9, 
e momentos de dipolo de 3,96 e 3,46 D, respectivamente. 


Permissividade relativa 


270 


320 





Temperatura/K 


Fig. 9.1 Variação da permissividade relativa (constante dielétrica) da água em função da temperatura. 





No texto, afirmamos que em geral, a tendência dos momentos de dipolo segue a dos valores das permissividades relativas para 
solventes que têm estruturas correlatas. Faça os dois exercícios a seguir, e, então, faça uma avaliação crítica dessa afirmativa. 


1. Faça um gráfico de dispersão (isto é, sem uma reta ou uma curva ajustada aos pontos) para os valores de m em função de e, 
para todos os solventes enumerados na Tabela 9.1. 


2. Faça um gráfico de dispersão de u em função de €, para a HO, MeOH, EtOH e o Et,O usando os dados presentes na 
Tabela 9.1. 


Tabela 9.1 Valores de permissividade relativa (constante dielétrica) a 298 K (a menos que enunciado em contrário) para a água 
e solventes orgânicos selecionados 


Solvente Fórmula! Permissividade relativa, £, Momento de dipolo, u/debye 
Formamida HC(O)NH; 109 (293 K) 3,73 
Água H20 78,7 1,85 
Acetonitrila MeCN 37,5 (293 K) 3,92 
N,N-dimetilformamida (DMF) HC(0)NMe, 36,7 3,86 
Nitrometano MeNO; 35,9 (303 K) 3,46 
Metanol MeOH 32,1 1,70 
Etanol EtOH 24,3 1,69 
Diclorometano CH2Cl2 9,1 (293 K) 1,60 
Tetraidrofurano CHs0 (estrutura 9.2) 7,6 1,75 
Dietil éter EO 4,3 (293 K) 1,15 
Benzeno C6H6 2,3 0 


t Me = metila; Et = etila. 


9.3 Energias envolvidas na transferência de sais iônicos da água para um solvente orgânico 


Nesta seção, consideramos as variações da entalpia e energia de Gibbs que acompanham a transferência de íons 
simples da água para alguns solventes orgânicos de permissividade relativa elevada. Esses dados nos dão ideia das 
capacidades relativas da água e desses líquidos orgânicos em agirem como solventes no tocante aos íons 
considerados. Como em sua maioria os líquidos orgânicos são solúveis em água até certo ponto, ou são 
completamente miscíveis em água, geralmente obtêm-se dados termodinâmicos da dissolução dos sais através da 
consideração de dois solventes separadamente. Os dados para a transferência de íons (Asanstr0”º € AcransterH”) 
podem ser obtidos das diferenças entre os valores correspondentes aos processos de dissolução nos dois solventes. 
Nossa discussão concentra-se em quatro solventes orgânicos: metanol (9.5), formamida (9.6), N,N- 


dimetilformamida (DMF, 9.7) e acetonitrila (9.8), cujas permissividades relativas e momentos de dipolo são 
listados na Tabela 9.1. 


NHa NMes 
O d d , 
Pi — ç IC Me— CEN 
ni P H—€ H—C e—C 
O O 
metanol formamida DMF acetonitrila 
(9.5) (9.6) (9.7) (9.8) 


Em uma abordagem análoga à discutida na Seção 7.9, podemos fazer a suposição de que íons muito grandes, 
tais como o [Ph4As]" e o [BPh4f, tenham os mesmos valores de Asanster0º e os mesmos valores de Asranster”. 
Considerando-se uma série de sais de [Ph,As|X e M[BPh4] (em conjunção com o [Ph4As|[BPh4|), é possível 
obter-se os dados termodinâmicos que aparecem na Tabela 9.2, onde Avansert? e Asranster0º referem-se à 
transferência do íon específico da água para o solvente orgânico. Um valor positivo de Asanster-Gº indica uma 
transferência desfavorável, enquanto um valor negativo corresponde a um processo favorável. 

Os dados da Tabela 9.2 mostram que os íons apolares grandes [Ph,As]" e [BPh,] são mais solvatados em cada 
solvente orgânico do que na água; os efeitos de entalpia e entropia contribuem na mesma direção. Os íons de metal 
alcalino não exibem qualquer padrão simples de comportamento, embora, em cada solvente, os valores de 
Atransfer A € AgransferGº sejam menos positivos para os íons de metal alcalino do que para os íons haleto. Para os íons 
haleto, a transferência da água para os meios orgânicos é termodinamicamente desfavorável, mas podemos 1r além 
dessa generalização. O metanol e a formamida são capazes de formar ligações de hidrogênio (veja as estruturas 
9.9) entre os átomos de H dos grupos OH,Ou NH; e os íons haleto em solução; o MeCN e a DMF não possuem tal 
capacidade. 


H 


Q= H" e] N= Rne 


F f 


Me H — C 


A 


O 


mnnn = ligação de hidrogêmo 


(9.9) 


Não apenas os valores de AsransterGº para o íon haleto são significativamente mais positivos para o MeCN e a 
DMF do que para o MeOH e a formamida, mas a variação dos valores entre os íons haleto é muito maior. 
Podemos concluir que os íons haleto (e, em particular, F e CI) são muito mais fortemente solvatados em 
solventes nos quais a ligação de hidrogênio não é possível do que naqueles onde podem se formar interações de 
ligação de hidrogênio (esses, é lógico, incluem a água). Essa diferença é a origem da dependência que as reações 
que envolvem íons haleto têm do solvente. Um exemplo é a reação bimolecular 9.4, para a qual a velocidade 
aumenta de X = F para I em solução aquosa, mas diminui na DMF. 


CH,Br+ A — CHA + Br (X = F, Cl ou Í) (9.4) 


O íon fluoreto em solventes com os quais não é capaz de formar ligações de hidrogênio é, às vezes, descrito 
como “nu”, mas esse termo induz a erro. Na DMF, ele ainda tem uma energia de Gibbs de solvatação de cerca de — 
400 kJ mol"! (=60 kJ mol! menos negativo do que na água) e, assim, ainda é muito menos reativo do que em fase 
gasosa. 


Tabela 9.2 Valores de Asansterº € AsransterQº para a transferência de íons da água para um solvente orgânico a 298 K 


Metanol Formamida NV-dimetilormamida Acetonitrila 


a VR + jo Arona fer” À ranaterh À renato” "a MR é dg a RR Ea a VP : b Arante E” 


lon f kJ mol! f kJ mol“ fk] mol! kJ mol” kJ mol” fk] mol” f kJ mol” kJ mol” 
F- 12 20 20 25 — es) — T71 
Cl 5 13 4 l4 18 48 19 42 
Br d l1 + |1 | 16 8 3l 
- —2 T -7 T -15 20 —R 17 
Lit -22 d —f -10 -25 -10 — as 
Na” -20 G -16 —8 32 -10 -13 15 
Kt -19 10 -1# —d -36 -10 -23 8 
[Ph,As]*. [BPh,]- E -23 z A “17 -38 -10 -33 





Você pode precisar consultar a primeira parte da Seção 10.6 antes de tentar resolver os exercícios a seguir. 
1. Por que o EtOH pode formar ligações de hidrogênio com íons cloreto, enquanto o EtO não pode? 


2. Quais dos seguintes solventes são capazes de formar ligações de hidrogênio com o Br: MeOH; THF; DMF; MeNO;; 
H0O? 
[Resp.: MeOH, H20] 


3. A Fig. 7.5 mostra moléculas de H2O coordenadas ao Na”. Explique como o THF e o MeCN podem agir como solventes de 
coordenação. 


9.4 Comportamento ácido-base em solventes não aquosos 


Forças de ácidos e bases 


Quando tratamos de comportamento ácido-base em solução aquosa no Capítulo 7, vimos que a força de um ácido 
HX (Eq. 9.5) depende das capacidades relativas de doação de prótons de HX e [H;OT. 


HXíag) p H,091) = [H;0]* (ag) + X (ag) (0.5) 


De modo semelhante, a força de uma base, B, em solução aquosa depende das capacidades relativas de recepção 
de prótons do B e do [OHF (Eq. 9.6). 


B (ag) + H,0(1) = [BHJ (ag) + [OHT (ag) (9.6) 


Os valores tabelados de K, (ou Kp) geralmente referem-se às ionizações de ácidos em solução aquosa, e, ao 
afirmarmos que “o HCI é um ácido forte”, supomos um meio aquoso. No entanto, se o HC] é dissolvido em ácido 
acético, a extensão de ionização é muito menor do que em água e o HC] se comporta como um ácido fraco. 


Efeitos de nivelamento e diferenciação 


Os solventes não aquosos que são bons receptores de prótons (por exemplo, o NH3) estimulam os ácidos a se 
1onizarem neles. Dessa maneira, em um solvente básico, todos os ácidos são fortes. Diz-se que o solvente 
apresenta um efeito de nivelamento no ácido, pois a força do ácido dissolvido não pode exceder a do solvente 
protonado. Por exemplo, em solução aquosa, nenhuma espécie ácida que seja um ácido mais forte do que o [H30]" 
pode existir. Em um solvente ácido (por exemplo, o MeCO,H, o H,SO4), é facilitada a ionização de bases. A 
maioria dos ácidos é relativamente fraca nessas condições, e alguns chegam mesmo a se 10nizar na forma de 
bases. 

Observamos anteriormente que o HC], quando dissolvido em ácido acético, se comporta como um ácido fraco. 
O brometo de hidrogênio e o iodeto de hidrogênio comportam-se de maneira semelhante, mas a extensão de 
ionização dos três haletos de hidrogênio varia ao longo da série: HI > HBr > HCl. Isso contrasta com o fato de 
todos os três compostos serem classificados como ácidos fortes (isto é, inteiramente 1onizados) em solução 
aquosa. Assim, o ácido acético exerce um efeito de diferenciação no comportamento ácido do HC], HBr e do HI, 
enquanto a água não o faz. 


“Ácidos” em solventes ácidos 


Os efeitos de dissolver “ácidos” em solventes não aquosos ácidos podem ser intensos. Quando dissolvido em 
H,SO4, o HCIO, (para o qual pK, em solução aquosa é —8) praticamente não é 1onizado e o HNO; se ioniza de 
acordo com a Eq. 9.7. 


HNO, + 2H,80, = [NOF + [H;0]* + ?[HSO,] (9.7) 


A reação 9.7 pode ser vista como o somatório dos equilíbrios 9.8-9.10, e é a presença do [NOs]" a responsável 
pelo uso de uma mistura de HNOs/H,SO, na nitração de compostos aromáticos. 


HNO, + H;SO, = [H;NO,;]" + [HSO,| (9.8) 
[H,NO,|” = [NO,)* + H,O (9.9) 
H,0 + H,S0, = [H,0]* + [HS0,] (9.10) 


Esses exemplos significam que devemos ter cautela: só porque chamamos um composto de “ácido”, não quer 
dizer que ele tem que se comportar como um ácido em meios não aquosos. Posteriormente, veremos meios 
superácidos em que até os hidrocarbonetos podem ser protonados (veja a Seção 9.9). 


Ácidos e bases: uma definição orientada pelo solvente 


Um ácido de Brønsted é um doador de prótons e uma base de Brønsted é um receptor de prótons. Em solução 
aquosa, o [H30]" é formado no seio da água, e a autoionização corresponde à transferência de um próton de uma 
molécula de solvente para outra (Eq. 9.11) ilustrando o comportamento anfótero (veja a Seção 7.8). 


2H,0 = [H;0]* + [0H] (9.11) 


No NH; líquido (veja a Seção 9.6), a transferência de prótons leva à formação do [NH4]" (Eq. 9.12) e, em uma 
solução líquida de amônia, um ácido pode ser descrito como uma substância que produz íons [NH,|*, enquanto 
uma base produz íons [NH»]. 


ion amônio ion amida 


Essa definição orientada pelo solvente pode ser ampliada para incluir o comportamento em qualquer solvente que 
sofre autoionização. 


Em um solvente autoionizante, um ácido é uma substância que produz o cátion característico do solvente e uma base é uma substância que produz o ânion característico do solvente. 


O tetróxido de nitrogênio líquido, N20, sofre a autoionização mostrada na Eq. 9.13. Nesse meio, os sais de 
nitrosila, tais como o [NOI[CIO,], comportam-se como ácidos, e os nitratos do metal (por exemplo, o NaNO3) 
comportam-se como bases. 


N-O, = [NO]* + [NO] (9.13) 


De certa forma essa terminologia ácido-base é infeliz, porque há outros descritores mais comuns (por exemplo, 
Brønsted, Lewis, duro e mole). No entanto, a terminologia tem sido útil na sugestão de linhas de pesquisa para o 
estudo de sistemas não aquosos, e seu uso provavelmente terá continuidade. 





1. Por que o KOH se comporta como uma base em solução aquosa? 
2. Por que o NH,ClI se comporta como um ácido em amônia líquida? 


3. O CH;CO,H comporta-se como um ácido fraco em solução aquosa, mas é nivelado a um ácido forte em amônia líquida. O 
que isso diz a você a respeito da extensão da ionização do CH;CO,H em cada meio? 


4. Explique por que o NaNH; se comporta como uma base em NH; líquida. 


Solventes que contêm prótons e solventes apróticos 


Nas Seções 9.5-9.11, veremos solventes não aquosos inorgânicos selecionados. A maioria desses solventes é capaz 
de autoionização. Eles podem ser divididos em dois grandes grupos: 

e contêm prótons (NHs, HF, H,SO4, HOSOSF); 

e apróticos (SO2, BrF3, N504). 


9.5 Dióxido de enxofre líquido 


O SO; líquido é um importante solvente não aquoso. Ele é polar e aprótico e solvata ânions facilmente.” As 
propriedades selecionadas do SO, estão listadas na Tabela 9.3, e sua faixa líquida é comparada com outros 
solventes na Fig. 9.2. 


Tabela 9.3 Propriedades físicas selecionadas do dióxido de enxofre, SO, 


Propriedade/unidades Valor 

Ponto de fusão/K 197,5 

Ponto de ebulição/K 263,0 

Massa específica do líquido/g cm? 1,43 

Momento de dipolo/D 1,63 

Permissividade relativa 17,6 (no ponto de ebulição) 


Inicialmente, foi proposto que o SO» sofria autoionização de acordo com a Eq. 9.14. No entanto, esse 
equilíbrio exige a separação de íons de carga dupla, ao contrário dos íons de carga única envolvidos em outros 
equilíbrios de autoionização descritos nas Seções 9.6-9.11. Dois fatos observáveis experimentalmente sugerem 
que não ocorre qualquer autoionização: (1) os dados de condutância não são consistentes com a presença de íons 
no SO; líquido; (ii) quando SOCI marcado é dissolvido em SO; líquido, nem o *S nem o !8O trocam com o 
solvente. 
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Fig. 9.2 Faixas onde a água e solventes não aquosos selecionados são liquidos. 


O SO, líquido é um solvente inerte efetivo para compostos orgânicos (por exemplo, aminas, alcoóis, ácidos 
carboxílicos, ésteres) e substâncias inorgânicas covalentes (por exemplo, o Br,, o CS2, o PCH, o SOCH, o POC), 
e é um meio ionizante muito bom para compostos, tais como o PhsCCI (dando [PhsC]”). Também é empregado nas 
sínteses de algumas espécies catiônicas dos grupos 16 e 17. Por exemplo, foram isolados o [[]' e o [15] (Œq. 9.15) 
na forma dos sais [AsFs| a partir das reações do AsFs e I em SO; líquido, sendo o produto dependente da 
proporção molar dos reagentes. As reações do selênio com o AsFs (a 350 K) ou o SbF; (a 250 K) em SO; líquido 
produziram os sais [Ses] [AsF6] e [Ses][SbFs]>, respectivamente. 

SO, liquido | 
ASF; + 51, 2; ||AsF,;| + AsF; (9.15) 





9.6 Amônia líquida 


A amônia líquida tem sido amplamente estudada, e, nesta seção, discutiremos suas propriedades e os tipos de 
reações que ocorrem nela, fazendo comparações entre a amônia líquida e a água. 


Propriedades físicas 


A Tabela 9.4 lista algumas propriedades selecionadas da NH; e as compara com as da água. A faixa líquida da 
NH; é menor que a da H20 (Fig. 9.2). O ponto de ebulição mais baixo da NH3, em comparação com a H20, sugere 
que a ligação de hidrogênio (veja a Seção 10.6) na NH; líquida é menos extensa do que na H2O líquida, e isso 
ainda fica mais destacado pelos valores de Aya? (23,3 e 40,7 kJ mol"! para a NH; e H2O, respectivamente). Isto é 
coerente com o que se espera do fato de na NH; haver um único par isolado aceitando uma ligação de hidrogênio, 
enquanto na H2O há dois pares isolados. Na realidade, deve-se ter cautela ao explicar o grau da ligação de 
hidrogênio simplesmente em termos do número de pares isolados. Estudos de difração de nêutrons utilizando 
substituição 1sotópica de hidrogênio/deutério mostraram a presença de duas ligações de hidrogênio por átomo de 
N na NH; líquida. Dados estruturais de métodos de difração de raios X e de nêutrons e computacionais levam à 
conclusão de que a ligação de hidrogênio é relativamente fraca na NH; líquida e diferente da H2O líquida. Na NH; 
líquida a ligação de hidrogênio não apresenta uma rede de ligações de hidrogênio estendida. 

A permissividade relativa da NH; é consideravelmente inferior à da H2O e, como consequência, a capacidade 
da NH; líquida de dissolver compostos iônicos é geralmente menor do que a da água. As exceções incluem os sais 
de [NH4]”, iodetos e nitratos, que geralmente são facilmente solúveis. Por exemplo, o AgI, que é moderadamente 
solúvel em água, dissolve-se facilmente na NH; líquida (solubilidade = 206,8 g por 100 g de NHs), um fato que 
indica que tanto os íons Ag' quanto os íons T interagem fortemente com o solvente; o Ag” forma um complexo de 
amina (veja a Seção 22.12). As variações dos padrões de solubilidade da água para a NH; líquida levam a algumas 
interessantes reações de precipitação na NH;. Enquanto em solução aquosa, o BaCl, reage com o AgNO; 
precipitando o AgCl, na NH; líquida, o AgCI e o Ba(NO3) reagem precipitando o BaCh. A solubilidade do AgCI 
é 0,29 g por 100 g de NH; líquida em comparação com 1,91 x 10“ g por 100 g de H2O. Os compostos orgânicos 
moleculares geralmente são mais solúveis em NH; do que em H30. 


Tabela 9.4 Propriedades físicas selecionadas da NH; e da H,O 


Propriedade/unidade NH; H20 

Ponto de fusão/K 195,3 273,0 

Ponto de ebulição/K 239,6 373,0 

Massa específica do líquido/g cm”? 0,77 1,00 
Momento de dipolo/D 1,47 1,85 
Permissividade relativa 25,0 (no ponto de ebulição) 78,1 (a 298 K) 
Constante de autoionização 5,1x 107 1,0 x 10714 


Autoionização 


A NH; líquida sofre autoionização (Eq. 9.12), e o valor baixo da constante de autoionização Kanto (Tabela 9.4) 
indica que o equilíbrio encontra-se bem deslocado para o lado esquerdo. Os íons [NH4]" e [NH,]” têm mobilidades 
iônicas aproximadamente iguais às dos íons de metais alcalinos e de haletos. Isso se opõe à situação na água, em 
que o [H50]' e o [OHF são muito mais móveis do que outros íons de carga unitária. 


Reações em NH; líquida 
Descrevemos anteriormente algumas precipitações que diferem em NH; e H20. A Eq. 9.16 apresenta mais um 
exemplo; a solubilidade do KCI é 0,04 g por 100 g de NH3, comparada com 34,4 g por 100 g de HO. 

KNO, + AgCl — KCI + AgNO, em NAH, iiguida 

ppt 
[9.16] 

Na água, as reações de neutralização seguem a reação geral 9.17. A definição de ácidos e bases orientada pelo 
solvente permite-nos escrever uma reação análoga (Eq. 9.18) para um processo de neutralização na NH; líquida. 


Ácido + Base — Sal + Água em solução aquosa 
[ uy, |! } 
Ácido + Base — Sal + Amônia em NH, liquida 


(9.18) 


Dessa forma, na NH; líquida, a reação 9.19 é um processo de neutralização que pode ser acompanhado por 
condutividade ou potenciometria, ou pelo emprego de um indicador tal como a fenolftaleina, 9.10. Esse indicador 
é incolor, mas é desprotonado por uma base forte tal como o [NH5]”, produzindo um ânion vermelho, assim como 
pelo [OH] em solução aquosa. 


OH 


(9.10) 
NH,Br + KNH, — KBr + 2NH; (9.19) 


A NH; líquida é um solvente ideal para reações que requerem uma base forte, pois o íon amida é fortemente 
básico. 

Conforme discutimos na Seção 9.4, o comportamento dos “ácidos” é dependente do solvente. Em solução 
aquosa, o acido sulfâmico, H;5NSO,0H, 9.11, comporta-se como um ácido monobásico segundo a Eq. 9.20, 
porém, na NH; líquida, ele pode funcionar como um ácido dibásico (Eq. 9.21). 





(9.11) 
H.NSO,0H (ag) + H, 0/1) 


= [H;0]" (ag) + [H, NS0,0]" (ag) 
K, = 1,01 x 107! (9,20) 
H -NSO,OH + 2KNH, — K, [HNSO,0] + 2NH, (9.21) 


O efeito de nivelamento da NH; líquida significa que o ácido mais forte possível nesse meio é o [NH4]”. Podem 
ser usadas soluções de haletos de amônio na NH; na forma de ácidos, por exemplo, na preparação do silano ou 
arsano (Eqs. 9.22 e 9.23). O germano, GeH,, pode ser preparado a partir de Mg>Ge em uma reação análoga à 
preparação do SiH4. 


Mge-Si + 4NH,Br — SiH; + 2MeBr- + 4NH; (9.22) 
Na;Ãs + 3NH,Br — AsH, + 3NaBr + 3NH, (9.23) 


Uma solução saturada de NH4NO,; em NH; líquida (que tem uma pressão de vapor menor que 1 bar, mesmo a 298 
K) dissolve muitos óxidos metálicos e mesmo alguns metais. A redução do nitrato em nitrito frequentemente 
acompanha a dissolução de metais. Os metais que formam hidróxidos insolúveis em condições aquosas formam 
amidas insolúveis em NH; líquida, por exemplo, Zn(NH5),. Assim como o Zn(OH) se dissolve na presença de 
excesso de íon hidróxido (Eq. 9.24), o Zn(NH5) reage com o íon amida formando sais solúveis contendo o ânion 
9.12 (Eq. 9.25). 


excesso de [OH] 





Zn?" + 20H] — Zn(OH); Zn(OH)4 


[9.24] 
5 | excesso de [NH | E 
Zn + 2/NH.,| — Zn/NHs)s - l —+» [Zn(NH;,)| 


a o a 
(9.25) 
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Podem ser feitas analogias entre os comportamentos dos nitretos metálicos em NH; líquida e dos óxidos metálicos 
em meios aquosos. Podem ser feitas muitas outras analogias semelhantes. 

A formação de complexo entre o Mg?* e a NH; leva ao [Mg(NH;)s]7", isolado na forma do [Mg(NH3)s]CL. De 
modo semelhante, na NH; líquida, o CaCl, forma [Ca(NHs)s]JCL e esta é a razão do CaCl, anidro (que absorve 
água facilmente, veja a Seção 12.5) não poder ser utilizado para secar a NH3. Os complexos de amina, tais como o 
[Ni(NH3)s] podem ser preparados em solução aquosa pelo deslocamento dos ligantes aquo pela NH3. No entanto, 
nem todos os complexos de hexamina são diretamente acessíveis por esse método. Dois exemplos são o 
[V(NH;)s] + e o [Cu(NH:)]*!. O íon [V(OH,)]! é facilmente oxidado em solução aquosa, dificultando a 
preparação de complexos de V(II) em condições aquosas. Na NH; líquida, a dissolução do VI; dá [V(NH:)|L 
contendo o íon octaédrico [V(NHs)s]”". O íon [Cu(NH:)]”' não é acessível em solução aquosa (veja a Fig. 20.37), 
mas pode ser formado em NH; líquida. 


1. Na Eq. 9.10, qual o reagente que age como uma base? 

2. Na Eq. 9.22, por que o NH4Br se comporta como um ácido? 

3. Explique por que as aminas e as amidas orgânicas podem funcionar como ácidos em amônia líquida. 
4. Sugira produtos para as seguintes reações: 


R$NH + KNH, — 
RC(O)NH, + KNH; — 


Como o KNH, está funcionando nestas reações? 


Soluções de metais do bloco s em NHs líquida 


Todos os metais do grupo 1 e os metais do grupo 2, Ca, Sr e Ba dissolvem em NH; líquida formando soluções 
metaestáveis das quais podem ser recuperados inalterados os metais do grupo 1. Os metais do grupo 2 são 
recuperáveis como sólidos de composição [M(NHs)s]. O [Li(NHs5)] amarelo e o [Na(NHs:)4] azul também podem 
ser isolados em baixas temperaturas. 

As soluções diluídas dos metais são azul brilhante, sendo essa cor decorrente da extremidade, situada na região 
de pequeno comprimento, de uma banda de absorção larga e intensa na região de infravermelho do espectro. Os 
espectros eletrônicos na região do visível de soluções de todos os metais do bloco s são os mesmos, indicando a 
presença de uma espécie comum a todas as soluções: isso é o elétron solvatado (Eq. 9.26). 

dissolver em NH, liquida 
| = M“ {solv}) +e (solv) (9.26) 


Cada solução diluída de metal na NH; líquida ocupa um volume maior do que o somatório dos volumes do metal 
mais solven te. Esses dados sugerem que os elétrons ocupam cavidades de raio 300-400 pm. Soluções muito 
diluídas dos metais são paramagnéticas, e a suscetibilidade magnética corresponde àquela calculada para a 
presença de um elétron livre por átomo de metal. 

À medida que aumenta a concentração de uma solução de um metal do bloco s em NH; líquida, a 
condutividade molar inicialmente diminui chegando a um mínimo para uma concentração de —0,05 mol dm. Daí 
por diante, a condutividade molar aumenta, e, em soluções saturadas, é comparável com a do próprio metal. Tais 
soluções saturadas deixam de ser azuis e paramagnéticas, mas bronze e diamagnéticas. Essencialmente elas são 
semelhantes a “metais” e têm sido descritas como metais expandidos. Os dados de condutividade podem ser 
descritos em termos de: 


e reação 9.26 em baixas concentrações; 
e associação de M* (solv) e e (solv) em concentrações em torno de 0,05 mol dm”; 
e comportamento metálico em concentrações mais elevadas. 


No entanto, para explicar por que as suscetibilidades magnéticas das soluções diminuem à medida que a 
concentração aumenta, é necessário recorrer aos Equilíbrios 9.27 em concentrações mais elevadas. 


2M" (solv) + 2e (solv) = Ma(solv) 997 
Miísolv] +e (solv) = M (solv] 


A substituição isotópica hidrogênio/deutério acoplada a estudos de difração de nêutrons confirma que a adição de 
um metal alcalino à NH; líquida desarticula a ligação de hidrogênio presente no solvente. Em uma solução 
saturada de lítio—amônia (21% molar do metal), não resta qualquer ligação de hidrogênio entre as moléculas de 
NHs. As soluções de Li-NHs; saturadas contêm Li tetraedricamente coordenado, enquanto as soluções de K-NH3 
saturadas contêm K octaedricamente coordenado. 

As soluções azuis de metais alcalinos em NH; líquida decompõem-se muito lentamente, liberando H; (Eq. 
9.28) à medida que o solvente é reduzido. 


2NH; +2e — 2[/NH;] + H; (9.28) 


Embora a reação 9.28 seja termodinamicamente favorecida, há uma barreira cinética significativa. A 
decomposição é catalisada por muitos íons dos metais do bloco d. Os sais de amônio (que são ácidos fortes em 
NH; líquida) decompõem-se imediatamente (Eq. 9.29). 


2NH;]" + 2e — 2NH; + H} (9.29) 


São inúmeras as aplicações do sódio em amônia líquida em síntese orgânica,' inclusive a conhecida redução de 
Birch. As soluções diluídas de metais alcalinos em NH; líquida têm muitas aplicações como agentes redutores em 
sínteses orgânicas. As reações 9.30 a 9.34 (nas quais e representa o elétron gerado na reação 9.26) oferecem 
exemplos e outros são mencionados posteriormente neste livro. Em cada uma das reações 9.30-9.34, o ânion 
mostrado é isolado na forma de um sal de metal alcalino, sendo o cátion oriundo do metal alcalino dissolvido na 
NH; líquida. 


2GeH, +2e — 2/GeH,) + H; (9.30) 

O +e = O» | (9.31) 
ion superóxido 

O, +20 — [05] (9.32) 
ion peróxido 

[MnO] + e7 — [MnO,] (9.33) 

[Fe{(C0);| + 2e — |Fe(CO y + CO (9.34) 


Rotas sintéticas antigas para os íons de Zintl (veja a Seção 14.7) envolviam a redução do Ge, Sn ou do Pb em 
soluções de Na em NH; líquida. O método foi desenvolvido com a adição do ligante macrocíclico cryptand-222 
(crypt-222) (veja a Seção 11.8) que encapsula o íon Na” e permite o isolamento de sais do tipo [Na(crypt- 
222)[Sns] (Œq. 9.35). Os íons de Zintl produzidos dessa maneira incluem o [Sns] (Fig. 9.3), o [Pbs]Z, o 
[Pb,Sb,]”, O [BiSn,]”, O [Geo] eo [Sn9TIP. 





e: Fig. 9.3 O íon de Zintl [Sns]” tem uma estrutura de grupo bipiramidal triangular. 


Naem NH, liquida 3 
Sn = NaSn, 0.13 
fase de Zinil 
2 d2-crypt 
em |.2-etanodiamina 


- |Na(crypt-222) [Sr] (9.35) 
Um desenvolvimento posterior da síntese dos íons de Zintl foi usar as reações de um excesso de Sn e Pb em 
soluções de Li em NH; líquida. Essas reações dão sais de [Li(NH:)]' com [Sn]! e [Pbo]”. Esses íons de Zintl 
serão discutidos um pouco mais na Seção 14.7. 

Os metais do grupo 2 Ca, Sr e Ba dissolvem-se em NH; líquida produzindo espécies de cor bronze de 
[M(NH;)], e, para M = Ca, dados de difração de nêutrons confirmam a presença de [Ca(NDs)] octaédrico. 
Embora sejam obtidas soluções azul-claro quando é adicionado Mg à NH;, não se observa dissolução completa e 
nenhum aduto de amina de Mg tem sido isolado dessas soluções. No entanto, a combinação de uma liga de Hg/Mg 
(proporção de 22:1) com NH; líquida produz cristais de [Mg(NH;)sHg22| que contêm unidades de [Mg(NH;3)6] 
octaédrico, hospedadas dentro de uma rede de Hg. Esse material é supercondutor (veja a Seção 28.4) com uma 
temperatura crítica, Tę, de 3,6 K. 


Reações redox em NH; líquida 


Os potenciais de redução para a redução reversível de íons metálicos no metal correspondente em solução aquosa 
e em NH; líquida estão listados na Tabela 9.5. Os valores seguem a mesma tendência geral, mas a capacidade de 
oxidação de cada íon metálico é dependente do solvente. Os potenciais de redução de sistemas oxidantes não 
podem ser obtidos em NH; líquida devido à facilidade com a qual o solvente é oxidado. 

As informações deduzidas dos potenciais de redução e das energias de rede e solubilidades, indicam que os 
íons H e M + do bloco d têm energias de Gibbs padrão absolutas de solvatação em NH mais negativas do que na 
H20; para os íons de metais alcalinos, os valores de AsoivGº são quase os mesmos nos dois solventes. Tais dados 
são consistentes com a observação de que a adição de NH a soluções aquosas de íons Mn+ do bloco d resulta na 
formação de complexos amina, tais como o [M(NH;)s]n+, enquanto os íons de metais alcalinos não são 
complexados pela NH; em condições aquosas. 


Tabela 9.5 Potenciais de redução-padrão selecionados (298 K) em meio aquoso e em amônia líquida; a concentração de cada 
solução é de 1 mol dm. O valor de Eº = 0,00 V para o par H*/H, é definido por convenção 


Meia equação de redução E° /V em solução aquosa E° /V em amônia líquida 
lt +e Sli —3,04 —2,24 

K te SK -2,93 —1,98 

Nat +e Na -2,71 —1,85 

Zn?+ +26 2 Zn —0,76 —0,53 

2H+ + 2e = H; (g, 1 bar) 0,00 0,00 

UA en) +0,34 +0,43 

Agt +e = Ag +0,80 +0,83 


9.7 Fluoreto de hidrogênio líquido 


Propriedades físicas 


O fluoreto de hidrogênio ataca o vidro de sílica (Eq. 9.36), o que provoca a corrosão de recipientes de reação em 
vidro, e somente relativamente recente é que o HF encontrou aplicações como um solvente não aquoso. Ele pode 
ser manuseado em contêmeres de politetrafluoroetano (PTFE), ou, se absolutamente livre de água, em 
equipamentos de Cu ou Monel (uma liga de níquel). 


4HF + SiO, — SiF, + 2H,0 (9.36) 


O fluoreto de hidrogênio tem uma faixa líquida de 190 a 292,5 K (Fig. 9.2). A permissividade relativa é 84 a 273 
K, subindo para 175 a 200 K. O HF líquido sofre autoionização (equilíbrio 9.37), para a qual Kao =2 x 107! a 
273 K. 


3HF = IH, F]" | HE.) (9.37) 


lon ion 
di-hidridoflúor{ 1+) difluoridodrogenato( 1-) 


A diferença das eletronegatividades do H (y? = 2,2) e F (y? = 4,0) resulta na presença de extensa ligação de 
hidrogênio intermolecular no líquido. Têm sido utilizados estudos de difração de raios X de alta energia e de 
nêutrons! para mostrar que o HF líquido (a 296 K) contém cadeias de moléculas com ligação de hidrogênio (em 
média, sete moléculas por cadeia). Também existem ligações de hidrogênio intercadeias. Na fase vapor, o fluoreto 
de hidrogênio consiste em espécies (HF) cíclicas bem como agrupamentos. 


Comportamento ácido-base em HF líquido 


Usando a definição orientada pelo solvente (Seção 9.4), uma espécie que produz íons [H,F]' em HF líquido é um 
ácido, e uma que produz [HF] é uma base. 

Muitos compostos orgânicos são solúveis no HF líquido, e nos casos de, por exemplo, aminas e ácidos 
carboxílicos, a protonação das espécies orgânicas acompanha a dissolução (Eq. 9.38). As proteinas reagem 
imediatamente com o HF líquido, e ele produz gravíssimas queimaduras na pele. 


MeCO,H + 2HF — [MeC(0H);]* + [HF,] (9.38) 





A maioria dos sais morgânicos é convertida nos fluoretos correspondentes quando dissolvidos em HF líquido, mas 
apenas poucos deles são solúveis. Os fluoretos dos metais do bloco s, prata e tálio(I) dissolvem-se dando sais 
como o K[HF,] e o K[H5Fs|, e, dessa forma, apresentam caráter básico. As estruturas cristalinas simples de uma 
série de sais contendo [HF] ou [DF,] (isto é, espécies deuteradas) têm sido determinadas por técnicas de 
difração de raios X ou de nêutrons; eles incluem o [NHL|[HF,], o Na[HF,], o K[HF,], o Rb[HF,], o Cs[HF»] e o 
TI[HFE,). 

O ânion [HF,] é linear (estrutura 9.13), e sua formação é uma consequência do envolvimento dos átomos de H 
e F em forte ligação de hidrogênio. Nas estruturas no estado sólido informadas, a distância F---F é de =228 pm. 
Este valor é mais que duas vezes o comprimento de ligação H-F no HF (2 x 92 pm), mas uma ligação de 
hidrogênio H-F sempre será mais fraca e maior do que uma ligação H-F covalente de 2 centros. A comparação 
dos valores dá alguma indicação da força da ligação de hidrogênio no [HF>]. (Veja também as Figs. 5.29 e 9.4.) 


(9.13) 


O fluoreto de amônio é básico em HF líquido. Estudos do sistema MesNF-HF em uma faixa de composições e 
temperaturas revelam a formação dos compostos de composição MesNF : nHF (n = 2, 3, 5 ou 7). Estudos de 
difração de raios X para compostos com n = 2, 3 ou 5 confirmaram as estruturas do [H5Fs| (Fig. 9.4a), do [H;F4] 
(Fig. 9.4b) e do [HsFs], nas quais a forte ligação de hidrogênio é um aspecto importante (veja a Seção 10.6). 

Os fluoretos moleculares CF, e SiF4 são insolúveis no HF líquido, mas receptores de F~, tais como o AsF; e o 
SbFs, dissolvem-se de acordo com a Eq. 9.39 produzindo soluções muito ácidas. Receptores de fluoreto menos 
potentes, tais como o BFs, funcionam como ácidos fracos em HF líquido (Eq. 9.40). O PF; comporta-se como um 
ácido muito fraco (Eq. 9.41). Ao contrário, o CIF; e o BrF;3 agem como doadores de F` (Eq. 9.42) e comportam-se 
como bases. 





EF; + 2HF = [H;F|* + [EF] E= AsouSb (9.39) 
BF, + 2HF = [H,F]* + |BF, (9.40) 
PF; + 2HF = [H,F]' + [PE] (9.41) 
BrF, + HF = [BrF;]" + [HF (9.42) 








Poucos ácidos próticos têm capacidade de apresentar comportamento ácido no HF líquido devido a competição 
entre o HF e o soluto na qualidade de doadores de H”. O ácido perclórico e o ácido fluorossulfônico (Eq. 9.43) 
realmente agem como ácidos. 


HOSO,F + HF = [H,F]" + [50;F] (9.43) 


Com o SbFs5, o HF forma um superácido (Eq. 9.44) que é capaz de protonar bases muito fracas inclusive os 
hidrocarbonetos (veja a Seção 9.9). 


2HF + SbF; = [H,F|* + [SbE,| (9.44) 





1. Escreva equações mostrando como o CIF; e o AsFs se comportam no HF líquido. 
2. Use o modelo RPECV para explicar por que o [H F]" e o [BrF,]' não são lineares. 


3. Usando a Fig. 5.29 como ajuda, dê uma descrição da ligação para o íon [HF; F. 


Eletrólise em HF líquido 


A eletrólise no HF líquido é uma importante rota de preparo para compostos inorgânicos e orgânicos que contêm 
flúor, muitos dos quais são de dificil obtenção por outras rotas. A oxidação anódica em HF líquido envolve a meia 
reação 9.45 e, com o NH4F como substrato, os produtos da fluoretação subsequente são o NFH,, o NF-H e o NF. 


IF = Fy +42 (9.45) 


No HF líquido, a oxidação anódica da água dá o OF», a do SCl, produz o SFs, a do ácido acético dá o CF;CO,H e 
a do MesN produz o (CF3)3N. 


138 pm 





94 pm 





(a) (b) 


F>. Fig. 9.4 As estruturas dos ânions (a) [H2F;] e (b) [H;F4], determinadas por difração de raios X a baixa temperatura para 
u * os sais [Me,NT". As distâncias dadas são os valores médios para separações internucleares iguais; o erro experimental em 

cada distância é de +3-6 pm [D. Mootz et al. (1987) Z. Anorg. Allg. Chem., vol. 544, p. 159]. Código de cores: F, verde; 
H, branco. 


9.8 Ácido sulfúrico e ácido fluorossulfônico 


Propriedades físicas do ácido sulfúrico 


As propriedades físicas selecionadas do H,SO, são dadas na Tabela 9.6. Trata-se de um líquido a 298 K, e a longa 
faixa líquida (Fig. 9.2) contribui para torná-lo um solvente não aquoso de ampla utilização. As desvantagens do 
H2SO0; líquido são sua alta viscosidade (27 vezes a da água a 298 K) e o alto valor de Avapf?º. Essas duas 
propriedades surgem da extensiva ligação de hidrogênio intermolecular, e dificultam a remoção do solvente por 
evaporação das misturas de reação. A dissolução de um soluto em H2SO0; é favorável somente se puderem ser 
estabelecidas novas interações que compensem a perda da extensiva ligação de hidrogênio. Geralmente, isto só é 
possível se o soluto é iônico. 


Tabela 9.6 Propriedades físicas selecionadas do ácido sulfúrico, HSO; 


Propriedade/unidades Valor 

Ponto de fusão/K 283,4 

Ponto de ebulição/K =603 

Massa específica do líquido/g cm? 1,84 
Permissividade relativa 110 (a 292 K) 


Constante de autoionização 2,7 x 10 (a 298 K) 


O valor da constante de equilíbrio do processo de Autoionização 9.46 é relativamente alto. Outros equilíbrios, 
tal como o 9.47, estão envolvidos em um grau menor. 


fon 
hidrogenossulfato 
Kon 2,7 x10 (9.46) 
2H;50, = [H0] ++ [HS,0;] Kamo= 5,1 x 107º (9.47) 


9.14 





(9.14) 


Comportamento ácido-base em H2S0; líquido 


O ácido sulfúrico é um solvente altamente ácido e a maioria dos outros “ácidos” são neutros ou se comportam 
como bases nele. Já observamos o comportamento básico do HNOs. A transferência inicial de prótons (Eq. 9.8) 
leva à formação do “ácido protonado” [H5NOs]" que, então, elimina H2O (Eq. 9.9). No geral, ocorre a reação 9.48. 
De modo semelhante, o ácido acético comporta-se como uma base em ácido sulfúrico (Eq. 9.49). Uma solução de 
ácido bórico em H,SO, produz o íon [B(HSO,4)] (Eq. 9.50 e estrutura 9.15). 


HNO; + 2H,80, — [NO,]" + [H50]" + 2/H50,] (3.45) 
MeCO,H + H350, — [MeC(0H):]" + [HSO,] Era 
HBO, + 6H,50, — [B(HSO,),| + 3/H,0]" + 2[H50,] 

(9.50) 


Para o íon [B(HSO,)] ser formado, o H[B(HSO,)] deve agir como um ácido forte em solução de H;SO4. O 
H[B(HSO,)] é um ácido mais forte até do que o HSO3F (veja a seguir). As constantes de ionização (em H,SO4) 
do HSOsF e do H[B(HSO,)] são 3 x 10% e 0,4, respectivamente. 


HOS. 
“O 
HOS. B_ SOH 
"o" 4 co” 
= so,H 


(9.15) 


A espécie “H[B(HSO,),]|” não foi isolada como um composto puro, mas uma solução desse ácido pode ser 
preparada pela dissolução de ácido bórico em oleum (Eq. 9.51) (veja a Seção 16.9) e pode ser titulada por 
condutometria contra uma solução de uma base forte, tal como o KHSO, (Eq. 9.52). 


H;BO; + 2H,580, + 350; — [H;SO,|* + |B(HSO,)y] (9.51) 


H[B(HSO,),| + KHSO, —= K[B(HSO,)4] + H;SO, (9.52) 


Em uma titulação condutométrica, o ponto final é determinado por monitoramento das variações da condutividade elétrica da solução.! 


Poucas são as espécies que funcionam como ácidos fortes em meio de H,SO4. O ácido perclórico (um ácido 
potente em solução aquosa) é essencialmente não 1onizado em H,SO, e se comporta apenas como um ácido muito 
fraco. 


Em alguns casos (em oposição à Eq. 9.49), os cátions formados dos ácidos carboxílicos são instáveis, como, 
por exemplo, o HCO,H e o H2C20,; (Eq. 9.53) decompõem-se com perda de CO. 
CO-H | 
| + H,S0, — CO + CO, + [H40]" + [H504] 
CO-H 
(9.53) 
As mobilidades iônicas* do [H;SO4]" e do [HSO,] são muito elevadas, e a condutividade no H;SO, é quase 


inteiramente decorrente da presença do [H;SO4]' e/ou do [HSO,]”. Esses íons transportam a corrente elétrica por 
mecanismos de troca de prótons, evitando, dessa forma, a necessidade de migração através do solvente viscoso. 


1. A constante de autoionização do HSO; é 2,7 x 104. A qual equilíbrio isso se refere? 


2. Quando o EtOH se dissolve em HS0; líquido, forma-se EtOSO3H. Escreva uma equação balanceada para essa reação, 
tendo em mente que a H,O age como uma base em H2501. 


3. Explique por que o [P(0H),]" se forma quando o ácido fosfórico se dissolve no H;SO,. 


Propriedades físicas do ácido fluorossulfônico 


A Tabela 9.7 lista algumas das propriedades físicas do ácido fluorossulfônico, HSOsF, 9.16. Ele tem uma faixa 
líquida relativamente longa (Fig. 9.2) e uma constante dielétrica alta. Ele é muito menos viscoso do que o H,SO4 
(por um fator de =16) e, como o H;SO,, mas diferente do HF, pode ser manuseado em aparelhagem de vidro. 





(9.16) 


A Eq. 9.54 mostra a autoionização do HSO3F para a qual Kato = 4,0 x 10%. 
2H580,F = |H,S0;F|" + [S0;F| (9.54) 


Tabela 9.7 Propriedades físicas selecionadas do ácido fluorossulfônico, HSOsF 


Propriedade/unidades Valor 

Ponto de fusão/K 185,7 

Ponto de ebulição/K 438,5 

Massa específica do líquido/g cm? 1,74 
Permissividade relativa 120(a 298 K) 
Constante de autoionização 4,0 x 108 (a 298 K) 


9.9 Superácidos 


Um superácido é um ácido mais forte do que o H250; anidro. Os superácidos são feitos pela dissolução de um ácido de Lewis forte (por exemplo, o SbFs) em um dos ácidos de Bronsted, 
o HF ou o HSOsF. 


Os ácidos extremamente potentes, capazes de protonar até os hidrocarbonetos, são chamados de superácidos e 
incluem misturas de HF e SbF; (Eq. 9.44) e de HSO3F e SbF; (Eq. 9.55). Esta última mistura é chamada de ácido 
mágico (um dos ácidos mais fortes conhecidos) e encontra-se disponível comercialmente com esse nome. O 
fluoreto de antimônio(V) é um ácido de Lewis forte e forma um aduto com o F` (vindo do HF) ou com o [SOF] 
(vindo do HSOsF). A Fig. 9.5 mostra a estrutura cristalograficamente determinada do aduto correlato 
SbFsOSO(OH)CFs. 





>. Fig. 9.5 A estrutura em estado sólido (difração de raios X) do SbF;OSO(OHICF; [D. Mootz et al. (1991) Z. Naturforsch., 
po " Teil B, vol. 46, p. 1659]. Código de cores: Sb, castanha; F, verde; S, amarelo; O, vermelho; C, cinza; H, branco. 


2HSO,F + SbF, = [H;SO,F]* + [F;SbOSO,F] (9.55) 
9,17 
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(9.17) 


O equilíbrio 9.55 é uma supersimplificação do sistema SbF;—-HSOsF, mas representa esse sistema suficiente 
para a maioria dos objetivos. A espécie presente depende da razão SbF5:HSOsF e, em concentrações mais 
elevadas de SbFs, a espécie pode existir, incluindo-se o [SbFs], o [Sb2F11]7, o HS206F e o HS3O9F. 

Em meios superácidos, os hidrocarbonetos agem como bases, e trata-se de uma importante rota para a 
formação de íons carbênio,! como, por exemplo, a Eq. 9.56. 


Me; CH + [H;SO;F]* — [Me;C]* + Ha + HSO;F (9.56) 
gerado em 
ácido mágico 


Os superácidos têm uma ampla variedade de aplicações e têm sido empregados na obtenção de espécies, tais 
como o [HPX;]" (X = haleto), o [C(OH);]* (por protonação do ácido carbônico), o [H5S]" (veja a Seção 16.5), o 
[Xe>]" (veja a Seção 18.1) e os cátions de carbonilas do metálicas (veja as Seções 22.9 e 24.4 — Volume 2). No 
entanto, as bases conjugadas dos superácidos tradicionais são normalmente fortemente oxidantes e fortemente 
nucleofílicas, de modo que não são necessariamente inocentes espectadores em uma mistura de reação. Uma 
classe desenvolvida recentemente de superácidos envolve icosaedros CB;;, (carbaboranos) ou gaiolas formadas 
por agrupamentos, Bı2 (veja a Seção 13.11). Uma vantagem desses ácidos é que eles possuem bases conjugadas 
extremamente fracas e quimicamente inertes, e 1sso se opõe às propriedades de superácidos mais tradicionais. As 
Figs. 9.6a e 9.6b mostram os ânions carbaborano [CHB,,RsXs] (R = H, Me, Cl e X = CI, Br, De [B5X»] X = 
CIl, Br) que são as bases conjugadas de membros dessa família de superácidos. Enquanto os ânions [CHB R;X6] 
e [B,X,]” são quimicamente não reativos, seus ácidos conjugados são ácidos de Bronsted extremamente 
potentes, mais fortes que o ácido fluorossulfônico. Os superácidos HCHB,,RsXs e H,B,»X1> são preparados em 
duas etapas (Eqs. 9.57 e 9.58, ou 9.59 e 9.60). 





(c) 


| : Fig. 9.6 (a) Os ânions [CHB,,RsXs] (R = H, Me, Cl e X = CI, Br, D e (b) os ânions [B,,X,5]” (X = CI, Br), que são as 
~ bases conjugadas da família de superácidos de grupo boro. Código de cores: C, cinza; B, azul; H, branco; R, amarelo; X, 
verde. (c) A estrutura do 'Pr;Si(CHB,,HsCl,) (difração de raios X) mostrando a longa “ligação” Si-Cl que sugere que a 
estrutura se aproxima de um par de íons [Z. Xie et al. (1996) J. Am. Chem. Soc., vol. 118, p. 2922]. Código de cores: C, cinza; B, 
azul; Cl, verde; Si, rosa; H, branco. 


Ra51H + [Ph40] ' [CHB] R; Xs] 
(por exemplo, R = Et, Pr) —= RaSCHB RÃ) + Ph;CH (9,57) 


HCI anidro liquido 


RaSi(CHB, RsX,) HCHB, RX; + Ra8iC] 
(por exemplo, R = Et, Pr) superácido (9.58) 





2EtsSiH + [PhaC]* a[B12X12]" 
— (EtSi)(B12X12)+2Ph;CH_ (9.59) 


HCI anidro liquido 





(Etisi Bi 2X2) H-Bi2X12 + ZEty510] 


superácido (9.60) 


As reações 9.58 e 9.60 mostram a formação de espécies silício intermediárias que por si são de interesse (veja a 
Seção 23.5 — Volume 2). A Fig. 9.6c apresenta a estrutura do 'Pr;Si(CHB1:H;C16). A distância Si-Cl é de 232 pm, 
significativamente maior que o somatório dos raios covalentes (217 pm). Isso indica que o 'Pr;Si(CHB,,HsCls) 
está tendendo na direção de um par de íons '[Pr;Si]' [CHB,,HsCI], embora íons bem separados não estejam 
claramente presentes. De modo semelhante, a estrutura em estado sólido do (Et;S1)>(B,>Cl,») revela unidades de 
EtsS1 associadas à gaiola de B>Cl, através de longas ligações S1i-Cl (231 pm). As unidades de Et;Si são achatadas 
e o somatório dos ângulos de ligação C-Si-Cl é 348º, o que se aproxima dos 360º esperados para um íon [Et;Si]' 
isolado. O tratamento dos intermediários com HCI anidro líquido (Eqs. 9.58 e 9.60) produz HCHB,,RsXs e 
HB:ı2X;ı2 anidro. Esses superácidos protonam a maioria dos solventes. Eles podem ser manuseados em SO, 
líquido, embora pareça ocorrer uma completa ionização, provavelmente com a formação do [H(S),)] (Eqs. 9.61 e 
9.62). 


| SO, líquido | l i | 
HCHB, RX; - [H(S0,)]" + [CHB]; R;X6 (9.61) 


SO, liquido | f 
HB2% — - AAS] + [BiA] (9.62) 


A excepcional força ácida desses superácidos é ilustrada por sua capacidade de protonar os arenos (por exemplo, o 
C6H6, o CoHsMe, o CsMes). Os sais resultantes são extremamente estáveis termicamente, como, por exemplo, o 
[CH] [CHB,;Mes Brs| é estável até 423 K. 


9.10 Trifluoreto de bromo 


Propriedades físicas 


O trifluoreto de bromo é um líquido amarelo-claro a 298 K e é um solvente não aquoso aprótico. As propriedades 
físicas selecionadas são dadas na Tabela 9.8 e o composto é discutido posteriormente na Seção 17.7. O trifluoreto 
de bromo é um agente de fluoretação extremamente poderoso e fluoreta essencialmente toda espécie que se 
dissolve nele. No entanto, o quartzo maciço é cineticamente estável em relação ao BrF3 e o solvente pode ser 
manuseado em recipientes de quartzo. Também podem ser utilizados os aparelhos feitos de Cu, N1 ou Monel (68% 
de Ni e 32% de Cu); a superfície do metal fica protegida por uma camada fina de fluoreto metálico. 


Tabela 9.8 Propriedades físicas selecionadas do trifluoreto de bromo, BrF 


Propriedade/unidades Valor 

Ponto de fusão/K 281,8 

Ponto de ebulição/K 408 

Massa específica do líquido 2,49 

Permissividade relativa 107 

Constante de autoionização 8,0 x 10% (a 281,8 K) 


A autoionização do BrF; (Eq. 9.63) foi demonstrada pelo isolamento e caracterização de sais que contêm os 
íons [BrF,]' e [BrF4], e por titulações condutométricas dos mesmos (veja a seguir). Usando as definições de 
ácido-base orientadas pelo solvente, um ácido em BrF; é uma espécie que produz [BrF,|' (9.18), e uma base que 
dá [BrF4] (9.19). 


2BrP, = [BrF,|* + IBrE,| (9.63) 
n | + j E 
e Br. F; p E 
E p a Fr; E À 
| I pr “o E 
(9.18) (9.19) 


Comportamento dos sais de fluoreto e fluoretos moleculares em BrF; 


O trifluoreto de bromo age como um ácido de Lewis, aceitando facilmente o F~. Quando dissolvido no BrFs, os 
fluoretos de metais alcalinos, BaF, e AgF, combinam-se com o solvente produzindo sais que contêm o ânion 
[BrF4]”, por exemplo, o K[BrF4] (Eq. 9.64), o Ba[BrF4]> e o Ag[BrF4]. Por outro lado, se o soluto de fluoreto é um 
receptor de F` mais poderoso do que o BrF3, são formados sais que contêm o [BrF»]”, por exemplo, as Eqs. 9.65- 
9.67. 


KF + BrF, — K* + [BrF,| (9.64) 
SbF; + BrF; — [BrF,]* + [SbF6] (9.65) 
SnF4 + 2BrF, — 2[BrF;]* + [SnF,]” (9.66) 
AuF, + BrF, — [BrF,]" + [AuFy (9.67) 


Uma titulação condutométrica do [BrF>|[SbFs] contra o Ag[BrF4] exibe um mínimo em uma razão de 1:1 
confirmando a reação de neutralização 9.68. 


BrF,||SbF;]| + Ag|BrF,| — Ag/SbF,] + 2BrF; (9.68) 


ácido hase 


Reações no BrF; 


Grande parte da química estudada em meio de BrF3 envolve reações de fluoretação e a preparação de espécies 
altamente fluoretadas. Por exemplo, o sal Ag[SbFs] pode ser preparado em BrF; a partir de Ag e Sb elementares 
em uma proporção molar de 1:1 (Eq. 9.69), e o Ks[SnFs] é produzido quando são combinados o KCl e o Sn em 
uma proporção molar de 2:1 em BrF; líquido (Eq. 9.70). Outros exemplos são dados nas Eqs. 9.71-9.73. 














em BrF, l f | 
Ag + Sb Ag[SbF,] (9.69) 
a mB, oOo, | 
2KUL + sm Rap ,| [9.70] 

em BrF, 
Ag + Au - Ag/AuF,| (9.71) 
| = em HIF, i 

KCI + VCL, KIVE,| (9.72) 
— em BrF, | | 
Ru + KCl K|RuF,| (9.73) 





Ao contrário da situação do H2S0;,, no qual observamos que é dificil separar do solvente os produtos de reação 
por evaporação, o BrF; pode ser removido sob vácuo (Aya = 47,8 kJ mol"). Alguns dos compostos preparados 
em BrF; líquido também podem ser obtidos utilizando o F) como o agente de fluoretação, mas o uso do Fz 
geralmente requer temperaturas de reação mais elevadas e as reações nem sempre são específicas para um 
determinado produto. 

Os solventes não aquosos que se comportam de maneira semelhante ao BrF;, pelo fato de serem bons agentes 
de oxidação e fluoretação, incluem o ClFs, o BrF; e o IFs. 


1. Sugira como o AgF se comporta quando dissolvido em BrF;3. 
[Resp.: Análogo à reação 9.64] 


2. Quando o AgF e o SbF; são dissolvidos em BrF3, o produto é o Ag[SbFs]. Comente a respeito do papel do solvente nessa 
reação. 


3. Quando o NaCl e o RhCl; são dissolvidos em IF; líquido, é obtido um sal de ródio(V). Sugira uma identificação provável 
para esse produto. 


[Resp.: Na[RhFs]] 


4. Quando o tungstênio metálico se dissolve em BrFs, é formado um composto de W(VI). (a) Qual é o produto? (b) A 
oxidação deve ser acompanhada de um processo de redução. Sugira o provável produto da redução. 
[Resp.: (a) WFs; (b) Br] 


9.11 Tetróxido de dinitrogênio 


Propriedades físicas 


Os dados da Tabela 9.9 e da Fig. 9.2 enfatizam a curtíssima faixa líquida do N504. Apesar disso e da baixa 
permissividade relativa (o que o torna um solvente pobre para a maioria dos compostos inorgânicos), o N20, tem 
alguns importantes usos preparativos. 


Tabela 9.9 Propriedades físicas selecionadas do tetróxido de dinitrogênio, N O 


Propriedade/unidades Valor 
Ponto de fusão/K 261,8 
Ponto de ebulição/K 294,2 
Massa específica do líquido/g cm? 1,49 (a 273 K) 


Permissividade relativa 2,42 (a 291K) 


A baixa condutividade elétrica (1,3 x 10713 O! em! a 273 K) do N20; líquido é inconsistente com a presença 
de íons no líquido. No entanto, quando o [Et4N][NO;] (que tem a energia de rede muito baixa) se dissolve no N20, 
líquido, os íons [NOs| rapidamente trocam entre o soluto e o solvente. Isso confirma que os íons [NOs] podem se 
formar em N20; líquido. Em termos de uma definição ácido-base orientada pelo solvente, o comportamento 
básico no N20; é caracterizado pela formação do [NO;] e o comportamento ácido pela produção do [NO]. 
Assim, o Equilíbrio 9.74 é útil para entender as reações em N20; líquido, mesmo que a autoionização não ocorra 
no líquido puro. 


NO, = [NO]! + [NO;| (9.74) 


Reações em N204 


As reações realizadas em N20; líquido refletem o fato do N20, ser um bom agente oxidante (veja o Boxe 9.1) e 
nitrante. Os metais eletropositivos, tais como o Li e o Na reagem em N20; líquido liberando NO (Eq. 9.75). Nessa 
reação, o Li é oxidado a Li”, e o [NOT é reduzido a NO. 


Li + NO, — LINO; + NO [9.13] 
Os metais menos reativos podem reagir rapidamente, se houver presença do CINO, do [Et4N][NO;] ou de um 
doador orgânico como o MeCN. Essas observações podem ser explicadas da seguinte maneira. 


e O CINO comporta-se como um ácido muito fraco em N20; líquido, e ioniza-se produzindo [NO]”. Isso estimula 
a oxidação de metais à medida que o [NO]" é reduzido a NO (Eq. 9.76). 


em Ni ), liquido | | 
sn + 20INO =— - SC) + 2NO (9.76) 


e O [Et4N][NO;] age como uma base em N20; líquido e sua ação em metais, tais, como o Zn e o Al, produz 
complexos nitrato (Eq. 9.77). Isto é análogo à formação de complexos hidróxido em um sistema aquoso. A Fig. 
9.7 mostra a estrutura do [Zn(NO3)4]” . Novamente, a oxidação do metal é acompanhada da redução do [NO] a 
NO. 


= [Et N j |Zn(NOs)4. | INO (9.77) 
e Parece que as moléculas doadoras orgânicas facilitam as reações com metais pelo aumento do grau de 
autoionização do solvente como resultado da formação do aduto com o cátion [NO]; por exemplo, o Cu 


dissolve-se em N,04/MeCN líquido (Eq. 9.78), e o Fe se comporta de maneira semelhante com sua dissolução 
produzindo [NO][Fe(NOs)4]. 


na presença do MeCN 





Cu+3Ns,0, INO][Cu(NO;)4|+2NO 


[9.78] 


A presença de cátions [NO]” em compostos, tais como o [NO][Cu(NO3)3], o [NO][Fe(NOs)4], o [NO]>[Zn(NOs)4] 
e o [NO]>[Mn(NO3)] é confirmada pelo surgimento de uma absorção característica (vno) em =2300 em! nos 
espectros dos complexos no infravermelho. 

Assim como a hidrólise de um composto pode ocorrer em água (veja a Seção 7.7), a solvólise como a reação 
9.79 pode ocorrer em N20; líquido. Tais reações são de importância sintética como rotas para nitratos de metal 
anidros. 


ZnCl + 2N,0, — Zn(NO:), + 2CINO (9.79) 





>. Fig. 9.7 A estrutura de estado sólido (difração de raios X) do ânion [Zn(NOs),]” no sal [Ph,As]Zn(NO),]. Cada ligante 
ur [NOs] é coordenado ao centro do Zn(II) através de dois átomos de O, um com uma interação Zn-O curta (média de 206 

- pm) e outro com uma interação longa (média de 258 pm) [C. Bellitto et al. (1976) J. Chem. Soc., Dalton Trans., p. 989]. 
Código de cores: Zn, castanho; N, azul; O, vermelho. 


Em muitas das reações realizadas em N20, líquido, os produtos são solvatos, por exemplo, o [Fe(NO3)] - 
1,5N,04, o [Cu (NO3),] © N504, o [Sc(NO3)»] : 2N504 e o [Y(NO3)] : 2N>04. Em alguns casos, tais formulações 
podem estar corretas, com as moléculas de N20, presentes análogas às moléculas de água de cristalização em 
cristais isolados de um sistema aquoso. No entanto, os resultados de estudos de difração raios X feitos em alguns 
compostos solvatados ilustram a presença, não de moléculas de N,04, mas de íons [NO] e [NOs]”. Dois exemplos 
são o [Sc(NO3)s|] > 2N20, e o [Y(NO:)s|] - 2N50,4, para os quais as formulações [NOJ]>|[Sc(NOs5)s] e 
[NOh[Y(NO;);] foram cristalograficamente confirmadas. No ânion [Y(NO3)s]”, o centro de Y(II é 
decacoordenado com os ligantes nitrato bidentados, enquanto, no [Sc(NOs3)s|”, o centro de Sc(lI) é 
nonacoordenado com um ligante [NOs| monodentado. 


1. Na reação 9.76, por que o CINO é considerado agindo como um ácido fraco? 


2. A reação do metal urânio com o N0, no solvente N,0,/MeNO, produz [UO-(NOs)| em que o centro de U é 
octacoordenado. Sugira (a) uma estrutura para o [UO>(NOs)3]”, e (b) a natureza do contraíon. 
[Resp.: Veja M.-J. Crawford et al. (2005) Inorg. Chem., vol. 44, p. 8481] 


3. Escreva uma equação da reação do metal Na em N»0O, líquido. [Resp.: Análoga à reação 9.75] 
4. Por que a reação a seguir é classificada como um processo de neutralização? 


em N,Q, liquido 
AgNO; + NOCI 





AgCI + N,04 


9.12 Líquidos iônicos 


O uso de líquidos iônicos (também chamados de sais fundidos) como meios de reação é uma área relativamente 
nova, embora as condições de fusão tenham sido bem estabelecidas em processos industriais (por exemplo, o 
processo Downs, Fig. 11.2) por muitos anos. Enquanto alguns “sais fundidos” são quentes, conforme sugere o 
termo, outros operam a temperaturas ambientes e o termo “líquidos iônicos” é mais apropriado. Embora os termos 
“líquidos 1ônicos” e “sais fundidos” sejam certas vezes usados indistintamente, fazemos uma distinção clara entre 
eles, usando “líquido iônico” exclusivamente para um sal com o ponto de fusão <373 K. 


Sistemas de solventes de sais fundidos 


Quando um sal iônico, como o NaCl, funde-se, a rede iônica (veja a Fig. 6.16) colapsa, mas ainda é mantida uma 
certa ordem. A evidência disso vem dos resultados de difração de raios X, nos quais as funções de distribuição 
radial revelam que o número de coordenação médio (com respeito às interações cátion-ânion) de cada íon no 
NaCl líquido é =4, em comparação com 6 na rede cristalina. Para as interações cátion-cátion ou ânion-ânion, o 


número de coordenação é maior, embora, tal como no estado sólido, as distâncias internucleares sejam maiores 


para as separações cátion-ânion. A transição sólido para líquido é acompanhada de um aumento do volume de 
=10-15%. 


APLICAÇÕES 


Boxe 9.1 N20; líquido como combustível nas missões Apollo 





Durante as missões Apollo à Lua, era necessário um sistema de propulsão que pudesse ser empregado para mudar a velocidade da espaçonave e variasse sua órbita durante a 
aterrissagem e decolagem da superfície da Lua. O combustível escolhido foi uma mistura de N20; líquido e derivados da hidrazina (N2H4). O tetróxido de dinitrogênio é um poderoso 
agente oxidante e seu contato com, por exemplo, o MeNHNH; leva à imediata oxidação deste último. 


5N504 + 4MeNHNH, — 9N; + 12H50 + 4C0; 


A reação é altamente exotérmica e, nas temperaturas operacionais, todos os produtos são gases. 


A segurança é de extrema importância; os combustíveis claramente não devem entrar em contato um com o outro antes do momento necessário para aterrissar ou decolar. 
Além disso, o MeNHNH; é extremamente tóxico. 





O módulo de comando da Apollo 17 em órbita acima da superfície lunar. 


O termo eutético é comumente encontrado em sistemas de sais fundidos. A razão para a formação de uma 
mistura eutética é produzir um sistema que funda a uma temperatura conveniente para trabalho. Por exemplo, o 
ponto de fusão do NaCl é 1073 K, mas é diminuído caso seja adicionado CaCl, como no processo Downs. 


Um eutético é uma mistura de duas substâncias e é caracterizado por um ponto de fusão bem definido e inferior ao de qualquer um dos dois componentes; um eutético se comporta 
como se fosse uma substância pura. 


Outros haletos de metais alcalinos comportam-se de maneira semelhante ao NaCl, mas os haletos de metais em 
que a ligação tem uma contribuição covalente significativa (por exemplo, os haletos de Hg(Il)) formam fundentes 
nos quais são estabelecidos equilíbrios como o Equilíbrio 9.80. No estado sólido, o HgCl forma uma rede 
molecular, e as estruturas de camada são adotadas pelo HgBr (rede de Cdl, distorcida) e pelo HgL. 


2HgBr, = |HgBr|' + |HeBr; | (9.80) 


Em termos da descrição orientada pelo solvente da química ácido-base em um solvente não aquoso, a Eq. 9.80 
ilustra que, no HgBr, fundido, pode-se considerar que as espécies que produzem íons [HgBr]" atuam como ácido, 


e as que produzem íons [HgBrs| funcionam como bases. No entanto, na maioria dos sais fundidos, a aplicação 
desse tipo de definição ácido-base não é apropriada. 


Um importante grupo de sais fundidos com temperaturas operacionais mais convenientes contém o íon 
[AICL]. Um exemplo é uma mistura NaCI-ALCs. O ponto de fusão do Al Cls é 463 K (a 2,5 bar), e sua adição 
ao NaCl] (ponto de fusão de 1073 K) resulta em um meio 1:1 com um ponto de fusão de 446 K. Nesse fundente e 
outros de Al Clę—cloreto de metal alcalino, são estabelecidos os Equilíbrios 9.81 e 9.82, com a formação adicional 
do [Al;Clio] (veja a Seção 13.6). 


ALC, + 207 = 2[AICL] (9.81) 
2[AICL|” = [ALCL] + CI (9.82) 


Os processos de transformação nos quais os metais são extraídos de sais metálicos fundidos são importantes 
exemplos dos usos dos sais fundidos e incluem o processo Downs, a produção de Li por eletrólise do LiCl fundido 
e de Be e Ca a partir do BeCl, e CaCl,, respectivamente. 

Alguns cátions incomuns têm sido isolados na forma de produtos de reações em meios de sais fundidos. Por 
exemplo, a reação do Bi e BiCl; no solvente KCI-Bi1Cl; a =570 K produz o [B15]>[B1Cl]5]4[B1Cls|] que contém o 
[Bio]”*, o [BiCIs]” e o [Bi,Cls]”. Em uma fusão contendo AlCl; e MCI(M = Na ou K) a =530 K, o Bi e o BiCl; 
reagem formando o [Bis]”* (uma espécie bipiramidal triangular como o [Sns]”, Fig. 9.3) e o [Bis], que são 
isolados como sais de [AIC4]. 


Líquidos iônicos em temperaturas ambientes 


Um líquido iônico é um sal iônico que é um líquido abaixo de 373 K. 





(a) (b) 





S Me R R” R" 
| “a A | 
E Rets KR N, No 3 
a =” NT Pa ` pa tar F Cro 
| Lad 1 f i i R k E h 
Pi | k i R" R" 
R 
lons lons Íons lons lons 
l-alquilpiridinio l 3-dialgquilimidazólio l-alquil-1-metilpirrolidinio  tetra-alquilamônio tetra-alquilfosfônio 
Acetato [AcO| Hexafluoridofosfato [PFa] sulfato [80,4] 
lodeto I Tetrafluoridoborato [BF4] Trifluorometanossulfonato (iriflato) [CF50] 
- O - 0 
Ed N, po is E 
aiii" a, ia = p a, . a As 
a Fa Ni Mp DSO, N a 3 N FC To vi CF, 
o O 
Sulfato de octila Dicianamida Diitrifluorometilsulfonilarnida 





(c) (d) 


+ Fig. 9.8 Alguns dos cátions e ânions de emprego mais comum em líquidos iônicos. Nos cátions, os grupos orgânicos, R, 
T R', etc., podem ser grupos alquila não substituídos ou podem ser funcionalizados, como, por exemplo (a) o cátion 1-butil- 
3-metilimidazólio e (b) o cátion 1-(2-hidroxietil)-1-metilpirrolidínio. As estruturas (c) e (d) mostram os ânions sulfato de 

octila e di(trifluorometilsulfoniljamida. Código de cores: C, cinza; H, branco; N, azul; O, vermelho; S, amarelo; F, verde. 


O interesse pelo desenvolvimento e aplicações de líquidos iônicos continua a crescer rapidamente, sendo uma das 
razões a de que esses solventes têm implicações para a química verde (veja o Boxe 9.2). A primeira geração de 
líquidos 1ônicos foi de sais que continham cátions alquilpiridínio ou dialqui limidazólio (Fig. 9.8) com ânions 
[AICL] (9.20) ou [ALCHT (9.21). 


CI 


C 2 o tl 
Àl, an Al Ala, 
| Ci CI CI 
(9.20) (9.21) 


Por exemplo, a reação entre o Al Cle e o cloreto de n-butilpiridínio, [pyBu]CI, produz o [pyBu][A1C1;] (Eq. 9.83). 
Essa família de líquidos 1ônicos sofre pelo fato de que o íon [AICI,|" se hidrolisa facilmente. A substituição do 
[AIC14,|” pelo [BF,] ou pelo [PFs| aumenta a estabilidade dos líquidos iônicos em relação ao ar e à água. 


ALCI, + 2[pyBu)Cl — 2 pyBu)|AICL, (9.83) 


Os líquidos iônicos atualmente favorecidos compreendem as combinações de cátions e ânions tais como os da Fig. 
9.8. Pela variação (1) dos substituintes nos cátions e (11) das combinações de ânions e cátions, pode ser preparado 
um elevado número de líquidos iônicos com diferentes propriedades físicas (por exemplo, ponto de fusão, 
viscosidade, mobilidade de íons em solução). Um terceiro grupo de líquidos iônicos foi projetado para utilização 
em biocatálise. Eles compreendem cátions e/ou ânions biodegradáveis de baixa toxicidade como, por exemplo, o 
cátion colina (9.22) com sulfatos de alquila, fosfatos de alquila ou ânions derivados de açúcares e aminoácidos.' 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 9.2 Química verde 





Com um contínuo esforço para proteger nosso meio ambiente, a “química verde” atualmente está na vanguarda da pesquisa e começa a ser aplicada na indústria. Em seu Programa 
de Química Verde, a Agência de Proteção Ambiental dos EUA (sigla em inglês, EPA) define química verde como “química para prevenção da poluição, e o desenvolvimento de 
produtos químicos e processos químicos que reduzam ou eliminem o uso de substâncias perigosas”. O Conselho Europeu das Federações da Indústria Química (CEFIC) trabalha em 
seu programa Sustech para desenvolver tecnologias sustentáveis. Algumas das metas da química verde são o uso de matériasprimas renováveis, o uso de produtos químicos menos 
perigosos na indústria, o uso de novos solventes para substituir, por exemplo, os solventes orgânicos clorados e voláteis, a redução do consumo de energia de processos comerciais, e 
a minimização de resíduos químicos em processos industriais. 

Anastas e Warner (veja a Leitura recomendada) desenvolveram 12 princípios da química verde. Eles ilustram com clareza os desafios futuros para os químicos pesquisadores e 
industriais: 


e É melhor evitar o resíduo do que tentar tratar ou limpar o resíduo após ter sido formado. 

e Devem ser criados métodos sintéticos que maximizem a incorporação de todos os materiais utilizados no processo ao produto final. 

e Sempre que viável, devem ser criadas metodologias sintéticas que utilizem e gerem substâncias que possuam pouca ou nenhuma toxicidade para a saúde humana e o meio 
ambiente. 

e Devem ser criados produtos químicos que preservem a eficácia da função enquanto reduzem a toxicidade. 

e O uso de substâncias auxiliares (por exemplo, solventes, agentes de separação) deve ser tornado desnecessário sempre que possível e inócuos quando utilizados. 

« Devem ser reconhecidas as demandas de energia por seus impactos ambientais e econômicos e devem ser minimizadas. Devem ser seguidos métodos sintéticos à temperatura e 
pressão ambiente. 

e Uma matéria-prima deve ser renovável em vez de esgotada, sempre que técnica e economicamente viável. 

e Deve ser evitada a derivatização desnecessária (por exemplo, etapas de proteção/desproteção) sempre que possível. 

e Os reagentes catalíticos (tão seletivos quanto possível) são superiores aos agentes estequiométricos. 

e Deve ser criados produtos químicos que, ao final de sua função, não permaneçam no meio ambiente, mas se degradem em produtos inócuos. 

e É necessário desenvolver mais metodologias analíticas que permitam monitoramento e controle em processos em tempo real antes que se formem as substâncias perigosas. 

e Devem ser escolhidas as substâncias e a forma de uma substância de modo a minimizar o potencial de acidentes químicos, inclusive vazamentos, explosões e incêndios. 


No início do século XXI, a química verde representa um movimento para um futuro sustentável. O periódico Green Chemistry (publicado pela Real Sociedade de Química desde 
1999) é um fórum para os principais desenvolvimentos na área. O Instituto de Química Verde da Sociedade Americana de Química (ACS Green Chemistry Institute”) foi criado com a 
meta de “possibilitar e catalisar a implementação da química verde e engenharia verde em todos os aspectos do empreendimento químico global”. Nos EUA, os Presidential Green 
Chemistry Challenge Awards foram iniciados em 1995 para estimular o desenvolvimento de tecnologias verdes em níveis acadêmico e comercial (veja o Boxe 15.1). 





Um devorador de abelhas na Camargue, França: nossa vida selvagem depende de um meio ambiente limpo. 


Leitura recomendada 


BT. Anastas and J.C. Warner (1998) Green Chemistry Theory and Practice, Oxford University Press, Oxford 

J.H. Clark and S.J. Tavener (2007) Org. Process. Res. Develop. Vol. 11, p. 149 — ‘Alternative solvents: shades of green’ 

I.T. Horváth and P.T. Anastas (eds) (2007) Chem. Rev., vol. 107. A edição 6 apresenta uma série de artigos sobre o tema da química verde. 
R.A. Sheldon (2005) Green Chem. Vol. 7, p. 267. Uma revisão: “Green solvents for sustainable organic synthesis: state of the art”. 
http://www.epa.gov/gcc 

http://www.greenchemistrynetwork.org/ 
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Alguns líquidos iônicos podem ser formados pela reação direta da base contendo N ou P com um agente 
alquilante. Este último pode fornecer o contraion desejado diretamente (por exemplo, a Eq. 9.84), ou a alquilação 
pode ser seguida de troca aniônica (Esquema 9.85). 
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1. O que segue são rotas para os líquidos iônicos à base de 1,3-dialquilimidazólio. Qual é o produto em cada caso? Comente 
sobre o papel dos reagentes. 
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2. O líquido iônico B pode ser produzido em duas etapas: 


"Rul LiIIN(50-CF;)] 
NMe — A 





B 





Identifique A e B. Qual das etapas é uma reação de metátese? 


A razão pela qual os líquidos iônicos possuem tais pontos de ebulição baixos é que eles contêm grandes 
cátions assimétricos geralmente combinados com ânions poliatômicos (Fig. 9.8). Esses íons empacotam-se com 


menos eficiência no estado sólido do que os íons simétricos (por exemplo, o [NH4]' com o Br”). O empacotamento 
relativamente pobre resulta em baixas energias de rede (Tabela 9.10) as quais, por sua vez, levam a compostos de 
baixo ponto de fusão. O ponto de fusão pode ser controlado alterando-se os substituintes em um dado cátion. Por 
exemplo, em uma série de sais que contêm diferentes cátions 1-alquil-3-metilimidazólio e um ânion comum, o 
ponto de fusão diminui à medida que a cadeia n-alquila se alonga. No entanto, uma vez que o substituinte n- 
alquila contenha mais de oito átomos de C, o ponto de fusão começa a subir porque é energeticamente favorável 
para as cadeias alquila mais longas se alinharem paralelamente umas às outras com forças de van der Waals 
atuando entre elas. Os pontos de fusão também são afetados pela ligação de hidrogênio. Se o líquido iônico é um 
sal hexafluoridofosfato, o cátion orgânico e o íon [PFs] podem se envolver em fracas ligações de hidrogênio não 
clássicas C-H----F (veja a Seção 10.6) no estado sólido. Isso aumenta o ponto de fusão (embora não tão 
significativamente quanto seria o caso das ligações de hidrogênio O-H----O ou N-H----O). Pelo contrário, os 
pontos de fusão e as viscosidades dos líquidos iônicos que contêm [N(SO>CF3),] são baixos porque a carga 
negativa fica deslocalizada sobre as duas unidades de SO», dessa forma evitando interações cátion:::-ânion 
direcionadas. 

Os líquidos iônicos às vezes são denominados “função específica”, quer dizer, o grande grupo de cátions e 
ânions disponíveis permite a criação de um solvente com propriedades bastante específicas. A baixa volatilidade 
dos líquidos 1ônicos dá a eles uma vantagem “verde” sobre os solventes orgânicos voláteis. Os líquidos 1ônicos 
têm amplas faixas líquidas, e muitos não são inflamáveis e são termicamente estáveis. No entanto, é importante 
avaliar a rota sintética para o líquido iônico bem como as propriedades do próprio material antes de identificar o 
composto como ecologicamente correto. 


Algumas das primeiras aplicações dos líquidos iônicos à temperatura ambiente (p.fus. <298 K) foram na 
eletroquímica de soluções, para a eletrodeposição (galvanoplastia) de metais e na forma de eletrólitos em baterias. 
Quais as vantagens que os líquidos iônicos têm sobre os solventes convencionais (por exemplo, o MeCN) para a 
voltametria cíclica? No Boxe 8.2, nós destacamos que um eletrólito de suporte é adicionado ao solvente em um 
experimento de voltametria cíclica para garantir uma condutividade elétrica suficientemente alta. Como um 
líquido iônico é composto de íons, não é necessário qualquer eletrólito de suporte. No entanto, a mobilidade (não 
apenas o número) dos íons afeta a condutividade. Os íons grandes normalmente encontrados em um líquido iônico 
exibem baixas mobilidades e isso compensa a vantagem de se ter um solvente composto inteiramente de íons. 
Muitos líquidos iônicos são viscosos demais para serem utilizados em estudos de eletroquímica de soluções. 
Comparados aos solventes tradicionais, os líquidos iônicos constituídos do cátion imidazólio com o [AIC], o 
[BF4|, o [CF;CO-f, o [CF;SOs] ou o [N(SO>CF3)]”, e que apresentam amplas janelas potenciais (veja o Boxe 
8.2) de <6 V, representam os possíveis meios alternativos para a voltametria cíclica e medições eletroquimicas 
semelhantes. 

A galvanoplastia comercial de metais (por exemplo, N1, Cu, Zn, Ag, Au) envolve a deposição do metal no 
catodo a partir de um eletrólito aquoso em uma célula galvânica. A eletrodeposição do Al é uma exceção: durante 
a eletrólise, a H2O é reduzida no catodo antes do Al* ser reduzido. Dessa forma, a eletrodeposição comercial do 
Al é realizada utilizando-se o Et;Al (que é pirofórico) em tolueno. Uma alternativa mais segura é a 
eletrodeposição do Al a partir do AlCl; ou precursor correlato em um líquido iônico. Os solventes possíveis são o 
9.23 e o 9.24,* e outro desenvolvimento de pesquisa deverá levar à aplicação comercial em um futuro próximo. 
Outros metais que poderiam ser eletrodepositados usando líquidos iônicos incluem o Mg, o Ti, o Mo e o W. 


Um material pirofórico é o que tem ignição espontânea no ar. 


Tabela 9.10 Valores calculados de entalpias de rede (A,cacHº) para líquidos iônicos selecionados. Os valores referem-se ao 
processo: íons gasosos — sólido iônico. (Veja o Capítulo 6 para as definições de energia de rede e entalpia de rede.) 
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Dados: I. Krossing et al. (2006) J. Am. Chem. Soc., vol. 128, p. 13427; I. Krossing et al. (2007) J. Am. Chem. Soc., vol. 129, 
p.11296. 
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(9.23) (9.24) 


As baterias de íons lítio recarregáveis têm aplicações comerciais amplas em aparelhos eletrônicos portáteis. No 
entanto, problemas de segurança associados ao uso de eletrólitos orgânicos inflamáveis têm sido uma barreira para 
o desenvolvimento de grandes baterias de íons lítio da composição atual para uso em veículos elétricos ou 
elétricos híbridos (veja o Boxe 11.3). O eletrólito das baterias comerciais é tipicamente o L1iPFs em um carbonato 
de alquila. As propriedades físicas dos líquidos iônicos sugerem que eles poderiam ser aplicados em baterias de 
íons lítio, e, entre as que foram testadas, o composto 9.23 funciona bem. O desempenho das pilhas é intensificado 
pela adição de Li[N(SO>CF:),] (0,3 mol por kg de 9.23), e obtém-se melhoria se for adicionado carbonato de 
dietila (9.25) como um cossolvente. A quantidade de carbonato de dietila deve ser limitada de modo a manter um 
eletrólito de baixa inflamabilidade. Embora seja promissora, a aplicação de líquidos iônicos em baterias de íons 
lítio, ainda (em 2010) não foi comercializada. 


O 
p Fa 7 “a, o ae a o a ra 
(9.25) 


Os líquidos iônicos atualmente são utilizados em lugar de solventes orgânicos em uma ampla variedade de 
transformações orgânicas, inclusive as reações de Diels-Alder, as alquilações e acilações de Friedel-Crafts, as 
reações de Heck formadoras de ligações C-C, e as sínteses de sistemas heterocíclicos. No entanto, os líquidos 
iônicos à base de imidazólio tendem a reagir com as bases fortes (por exemplo, os reagentes de Grignard ou 
KO'Bu), sendo desprotonados na posição C2 dando um carbeno: 


Ea F | a, 
F SH e KO'Bu do 


— -E 


= y ff — 
-'BuOH 


Portanto, não deverão ser empregados em tais condições. Mesmo assim, muitos líquidos iônicos são bons 
solventes para um amplo leque de compostos organometálicos, possibilitando, dessa maneira, sua utilização em 
catálise homogênea. Podem ser realizadas sínteses assimétricas com o uso de catálise quiral em líquidos 1ônicos 
aquirais. Também estão disponíveis líquidos iônicos enantiomericamente puros, tais como o 9.26 (p.fus. 327 K) e 
o 9.27 (p.fus. < 255 K). 
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O primeiro processo industrial envolvendo líquidos 1ônicos foi apresentado pela BASF em 2002. Denominado 
BASILTM, essa tecnologia trata do problema do HCl formado como um subproduto da síntese dos 
alcoxifenilfosfanos (Eq. 9.86). Antes do advento dos líquidos iônicos, o HC] era recuperado por uma amina 
terciária, formando um sal sólido [R;NH/[Cl que era separado por filtração. Em uma escala comercial, essa 
operação é de alto custo. Atualmente, a BASF emprega a 1-metilimidazola para recuperar o HCI (Eq. 9.87). O 
cloreto de 1I-metilimidazólio é um líquido iônico (p.fus. 348 K) que é imiscível no solvente de reação. A separação 
das duas fases líquidas é realizada a um custo menor do que a filtração anteriormente necessária. A desprotonoção 
do cátion 1-metilimidazólio regenera o imidazol, que é reciclado. 


ph WA +ROH — pp” + É + Hei (9.86) 
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As aplicações dos líquidos iônicos em química inorgânica vão desde o isolamento de espécies moleculares até 
usos em química dos materiais. A escolha de líquido iônico permite acesso a espécies que são insolúveis em 
solventes orgânicos comuns ou são instáveis em meios aquosos. Os cátions orgânicos no solvente são 
frequentemente incorporados nos produtos e podem agir como modelos para facilitar a montagem de estruturas 
tridimensionais. 

Os líquidos iônicos que contêm ânions haleto podem agir como uma fonte de haleto, daí funcionando como 
reagente e como solvente. Por exemplo, as reações do BiO; ou V20; em [Bupy][AICL| ([Bupy|" = íon N- 
butilpiridínio) a 373 K com o metal Bi ou In na forma de agente redutor produzem o [Bupy]4[BuCl;6] ou o 
[Bupy4[V4,04Cl,5] (Figs. 9.9a e 9.9b). O íon [Zr;MnCl,s]” do aglomerado (Fig. 9.9c) e os ânions correlatos 
podem ser “eliminados” dos precursores no estado sólido, os quais possuem estruturas estendidas. O L1,Zr,MnCl;s 
compreende unidades de Zr,Mn octaédricas ligadas por átomos de Cl em ponte. O aquecimento do L1,ZreMnCl;s 
em [EMim][AICL] ([Emim]" = íon 1-etil-3-metilimidazólio) produz o [EMim]s[ZreMnCl;s]. 

Os ânions utilizados nos líquidos iônicos incluem alguns que podem se coordenar aos íons de metais, como, 
por exemplo, o [AcOF, o [CF;SO3] e o [N(SO>CF5),|. Como a carga do [N(SO>CF:),]| fica deslocalizada sobre 
o íon, ele é normalmente considerado como apenas fracamente coordenador. No entanto, em um líquido iônico 
apropriado (isto é, na ausência de líquidos concorrentes, tais como a H20 ou solvente), o [N(SO>CF3),] se liga a 
uma variedade de íons de metais e sua quimi ca de coordenação atualmente está bem desenvolvida para íons de 
metais do blocos s e f. As reações 9.88-9.91 dão exemplos ([MPpyr]' = íon N-metil-N-propilpirrolidínio, 
[BMpyr]* = íon N-butil-N-metilpirrolidínio). O íon [N(SO>CF3),|” coordena-se através de um ou dois dos seus 
átomos de oxigênio. No [Ca£N(SOsCF3),t4]” (Fig. 9.10a) e no [YbiN(SO>CF3)»!4]”, o íon do metal fica em um 
ambiente antiprismático quadrado (octacoordenado) com quatro ligantes bidentados. No [Pr£N (SO5CF;)!s]” e 
no [NdfN(SOs>CF3)»!5]” (Fig. 9.10b), o íon do metal é nonacoordenado com um ligante monodentado e quatro 
ligantes bidentados. 
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T>, Fig. 9.9 As estruturas (difração de raios X) do (a) íon [Bi,Cl,6]” no [Bupy]4[Bi4Cl;s] (código de cores: Bi, azul; CI, 
- verde), do (b) íon [V,04C1,5]” no [Bupy]4[V,0,Cl,>] (código de cores: V, amarelo; O, vermelho; Cl, verde) (P. Mahjoor et 
al. (2009) Cryst. Growth Des., vol. 9, p. 1385] e do (c) ânion [ZrsMnCl,s|*”” vindo do sal 1-etil-3-metilimidazólio [D. Sun 

et al. (2000) Inorg. Chem., vol. 39, p. 1964]. Código de cores: Zr, amarelo; Mn, vermelho; Cl, verde. 


y 
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>, Fig. 9.10 Representação em bastão das estruturas (difração de raios X) do (a) ânion [Ca{N(SO,CF;»}}4]7 no 
t — [MPpyrb[CafN(SO,CF5),4] [A. Babai et al. (2006) Inorg. Chem., vol. 45, p. 1828], e do (b) íon [Nd£N(SO,CF:),!5]” no 

[BMpyr][Nd{N(SO-CF;)}s] [A. Babai et al. (2006) Dalton Trans., p. 1828.] Código de cores: Ca ou Nd, prata; O, 
vermelho; N, azul; S, amarelo; C, cinza; F, verde. 


Nd[N(S0,5CFs5) la + excesso [BMpyr][N(50:CF;)] 
393 K, sob vácuo 
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Nas reações 9.90 e 9.91, o precursor é o sal di(trifluorometilsulfonil)amida do metal em vez de um haleto como 
nas Eqs. 9.88 e 9.89. Se o Prl, reage com o [BMpyr]|N(SO>CF:3),] (compare com a Eq. 9.90), o produto é o 
[BMpyr)4[PrLsIIN(SO>CF3),] contendo o íon [Prls]” e um íon [N(SO>CF:)»] não coordenado. A separação de 
produtos dos solventes líquidos 1ônicos é fácil se o produto for insolúvel (a separação é por filtração ou remoção 


do solvente por cânula). No entanto, se o produto for solúvel, a separação pode ser difícil, pois a baixa volatilidade 
dos líquidos iônicos evita sua pronta evaporação. Se o produto for volátil, ele pode ser separado por arraste porque 
o líquido 1ônico tem uma pressão de vapor baixa. 

Na química dos materiais, os líquidos 1ônicos são empregados em uma variedade de formas, por exemplo, 
rotas para nanopartículas (algumas das quais têm aplicações catalíticas) e para estruturas metal-orgânicas (sigla em 
inglês, MOF). As zeólitas representam uma importante classe de materiais cristalinos (veja a Seção 14.9) com 
muitas aplicações em catálise e absorção gás/líquido. Sua síntese em condições hidrotérmicas (isto é, altas 
temperaturas e pressões em meios aquosos) a partir do ALOs, do SiO2 e do NaO ou precursores semelhantes 
requer um modelo orgânico para orientar a montagem da série tridimensional com íons do modelo (por exemplo, 
os cátions alquilamônio) ocupando os poros na estrutura de rede aberta. O uso de líquidos iônicos em vez de 
condições hidrotérmicas tem diversas vantagens: (1) a baixa pressão de vapor de um líquido iônico significa que a 
síntese tem lugar em pressões ambientes, (11) o modelo orgânico é dado pelo líquido iônico, resultando em 
nenhuma concorrência entre solvente e o modelo durante a cristalização, e (111) podem ser montados novos tipos 
de estruturas. Trata-se de uma área que está sendo desenvolvida de modo ativo, embora a fabricação industrial de 
zeólitas sintéticas permaneça (em 2010) dependente de métodos hidrotérmicos.” 


9.13 Fluidos supercríticos 


Propriedades dos fluidos supercríticos e suas aplicações como solventes 


Acima de sua temperatura crítica e pressão crítica, um elemento ou composto está em seu estado de fluido supercrítico. 


Desde a década de 1990, a literatura química viu um enorme aumento da publicação de artigos descrevendo as 
propriedades e aplicações dos fluidos supercríticos, em particular, o dióxido de carbono e água supercríticos. Uma 
das forças motrizes desse interesse é a busca por solventes verdes para substituir os orgânicos voláteis (veja o 
Boxe 9.2). O significado do termo supercrítico é explicado na Fig. 9.11, que apresenta um diagrama de fase de 
pressão-temperatura para um sistema de um único componente. As linhas azuis sólidas representam as fronteiras 
entre as fases. A linha tracejada ilustra a distinção entre um vapor e um gás: 
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Fig. 9.11 Um diagrama de fase simples de pressão-temperatura para um sistema de um único componente. 
Um vapor pode ser liquefeito pelo aumento da pressão, mas um gás não pode. 


Acima da temperatura crítica, Torítica, O gás não mais pode ser liquefeito, independentemente do ponto até onde se 
aumente a pressão. Se for observada uma amostra à medida que o ponto crítico é atingido, o menisco na interface 
líquido-gás desaparece, significando que não mais existe uma distinção entre as duas fases. Em temperaturas e 
pressões acima da temperatura e pressão crítica (isto é, acima do ponto crítico), uma substância torna-se um fluido 
supercrítico. 


Um fluido supercrítico possui propriedades de solvente que se assemelham às de um líquido, mas também 
mostra propriedades de transporte parecidas com as do gás. Assim, não apenas um fluido supercrítico pode 
dissolver solutos, mas é também miscível em gases ordinários, podendo penetrar os poros dos sólidos. Os fluidos 
supercríticos exibem viscosidades menores e maiores coeficientes de difusão do que os líquidos. A massa 
específica de um fluido supercrítico aumenta à medida que a pressão aumenta, e à medida que a massa específica 
aumenta, a solubilidade de um soluto no fluido supercrítico aumenta drasticamente. O fato das propriedades 
poderem ser ajustadas por variação da pressão e temperatura é vantajoso em termos das aplicações desses fluidos 
como agentes de extração. O uso de um fluido supercrítico para a extração de um determinado material a partir de 
uma matéria-prima envolve a partição do material no líquido supercrítico, seguido de uma variação da temperatura 
e pressão que resulta em isolamento do soluto puro por vaporização do solvente, como, por exemplo, o CO». 
Finalmente, o fluido supercrítico pode ser reciclado por reversão da variação das condições de temperatura e 
pressão (veja a figura no Boxe 9.3). 

A Tabela 9.11 lista as temperaturas e pressões críticas de elementos e compostos selecionados que são 
utilizados como fluidos supercríticos. Em combinação com sua fácil acessibilidade, baixo custo, atoxicidade, 
inércia química e não inflamabilidade, a temperatura e a pressão críticas do CO; são convenientes o suficiente 
para tornar o CO, supercrítico (CO»sc) de grande valor como solvente, e o Boxe 9.3 dá exemplos de suas 
aplicações comerciais. 


Tabela 9.11 Temperaturas e pressões críticas de elementos e compostos selecionados com aplicações como fluidos 
supercríticos 


Composto ou elemento Temperatura crítica /K Pressão crítica / MPat 
Xenônio 289,8 5,12 
Dióxido de carbono 304,2 7,38 
Etano 305,4 4,88 
Propano 369,8 4,25 
Amônia 405,6 11,28 
Pentano 469,7 3,37 
Etanol 516,2 6,38 
Tolueno 591,8 4,11 
1,2-Etanodiamina 593,0 6,27 
Água 647,3 22,05 


t Para converter em bar, multiplique por 10. 


Embora o COssc seja uma alternativa “limpa” para solventes orgânicos em uma variedade de processos de 
extração, ele é apolar. Enquanto o comportamento do COssc não tenha paralelo com um solvente orgânico apolar 
típico, sua capacidade de extrair compostos polares ainda é relativamente pobre. A dissolução de compostos 
polares pode ser auxiliada pela introdução de um cossolvente subcrítico (um modificador) ao COssc, e duas 
escolhas comuns são a H2O e o MeOH. O uso de agentes tensoativos que possuem uma cabeça hidrossolúvel e 
cauda compatível com o CO, permite que “bolsas” de água sejam dispersos dentro do COssc. Como resultado, a 
química aquosa pode ser realizada no que é essencialmente um ambiente não aquoso. Uma vantagem desse 
sistema é que os reagentes que não são normalmente solúveis em água, mas solúveis no COssc, podem ser 
colocados em contato íntimo com reagentes hidrossolúveis. 


Outros dois solventes bem estudados são a NH; e H20 supercríticas. A temperatura e a pressão críticas da NH; 
supercrítica são acessíveis (Tabela 9.11), mas o solvente é quimicamente muito reativo e é relativamente perigoso 
para aplicações em larga escala. A H20 supercrítica tem temperatura e pressão críticas relativamente elevadas 
(Tabela 9.11) o que limita seu uso. Ainda assim, tem importantes aplicações como solvente. No seu ponto crítico, 
a massa específica da água é 0,32 g cm”. A massa específica da fase supercrítica pode ser controlada pela 
variação da temperatura e pressão. Diferente da H20 subcrítica, a H20 supercrítica comporta-se como um solvente 
apolar. Dessa maneira, trata-se de um solvente pobre para sais inorgânicos, mas dissolve compostos orgânicos 
apolares. Essa é a base para seu uso na oxidação em água supercritica (ou oxidação hidrotérmica) de resíduos 
orgânicos tóxicos e perigosos. Na presença de um agente oxidante adequado, o resíduo orgânico líquido em H,Osc 
é convertido a CO2, H20, N5 e outros produtos gasosos com eficiências próximas de 100%. As temperaturas 
operacionais são baixas o suficiente para evitar a formação de produtos ambientalmente indesejáveis, tais como os 


óxidos de nitrogênio e enxofre. Na indústria dos efluentes líquidos, o descarte da lama pode ser efetuado com 
oxidação em água supercrítica e, em 2001, a primeira planta comercial criada para esse fim iniciou suas operações 
no Texas, EUA. 

As aplicações comerciais iniciais dos fluidos supercríticos foram a descafeinação do café (em 1978) e extração 
do lúpulo (em 1982). Juntas, essas duas aplicações foram responsáveis por mais da metade dos processos de 
produção usando fluidos supercríticos em 2001 (Fig. 9.12). 


Fluidos supercríticos como meios para a química inorgânica 


Nesta seção, descrevemos exemplos selecionados de reações inorgânicas que podem ser realizadas em COssc, 
água supercrítica (H,Osc) e amônia supercrítica (NHssc), cujas temperaturas e pressões criticas estão listadas na 
Tabela 9.11. Uma importante aplicação da H2Osc é na geração hidrotérmica de óxidos metálicos a partir de sais de 
metais (ou cristalização hidrotérmica supercrítica). As Eqs. 9.92 e 9.93 resumem as etapas propostas para a 
conversão de nitratos metálicos em óxidos metálicos, em que, por exemplo, M = Fe(II), CO(N ou Ni(II). 


Eletrônica e diversos (1%) 







Produtos quimicos (10%) p = a 
Ati Jescateinação (41%) 
Produtos farmacêuticos E ção (1%) 

(13%) 


Outras aplicações em 
alimentos (15%) 


Extração do lúpulo (30%) 


Fig. 9.12 Contribuições percentuais para o valor global de US$960 milhões em 2001 da produção comercial usando 
processamento de fluido supercrítico [dados: Kline & Company, Inc., www.klinegroup.com]. 





Algumas das áreas em que o (0, supercrítico (C0,sc) é comercialmente importante estão resumidas na Fig. 9.12. Os processos de extração nas indústrias de alimentos, fumo 
(extração da nicotina) e produtos farmacêuticos são dominantes. O CO2 supercrítico é um agente extrator seletivo para cafeína, e seu uso na descafeinação do café e do chá foi a 
primeira aplicação comercial de um fluido supercrítico, seguido pela extração de lúpulo na indústria cervejeira. As extrações por solventes podem ser realizadas por processos em 
batelada ou por um processo contínuo, em que o CO; é reciclado conforme mostrado esquematicamente a seguir: 
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Os exemplos de autoclaves industriais que contêm C0;sc são ilustrados na fotografia vista a seguir. Essas autoclaves são empregadas para descafeinar chá e café e para fabricar 
extratos de temperos. 





Autoclaves industriais usando C02sc em uma planta de processamento de alimentos. 


O colesterol (cujos elevados níveis no sangue estão associados a problemas cardíacos) é solúvel no C0>sc, e esse meio tem sido empregado para extrair o colesterol da gema do 
ovo, carne e leite. Existe potencial para uma aplicação mais ampla do C0>sc na produção de alimentos com níveis de colesterol reduzidos. 

A extração de pesticidas do arroz é efetuada comercialmente com uso do C0,sc. Muitos estudos têm sido realizados para investigar a capacidade de o C0>sc extrair aromas e 
fragrâncias de plantas; por exemplo, da raiz-do-gengibre, folha-de-camomila, vagem de baunilha, folha-de-menta, flor-da-lavanda e casca-do-limão. As aplicações comerciais 
dentro da indústria de alimentos incluem a limpeza dos grãos de arroz, a extração de aromas e temperos, e a extração de agentes de coloração, como, por exemplo, das pimentas- 
vermelhas. O CO2 supercrítico pode ser empregado para extrair compostos de produtos naturais. Um dos exemplos é o fármaco anticancerígeno taxol, que pode ser extraído da casca 
do teixo-do-pacífico (embora o agente possa também ser sintetizado em um processo de múltiplas etapas). 

A técnica de cromatografia de líquidos supercríticos (sigla em inglês, SFC) é semelhante à CLAR (veja a Seção 4.2), mas tem grandes vantagens sobre a última: a separação é 
mais rápida e o uso de solventes orgânicos é minimizado. A indústria farmacêutica aplica SFC à separação de produtos quirais e naturais. 

O desenvolvimento de novas tecnologias para a fabricação de polímeros de alta pureza usando o COzsc em lugar de solventes orgânicos é uma área ativa de pesquisas, e a 
redução de grandes quantidades de resíduo tóxico durante a produção de polímeros é uma das principais metas para a indústria de polímeros. Em 2002, a Dupont apresentou as 
primeiras resinas de Teflon comerciais fabricadas com o uso da tecnologia de CO>sc. 

As aplicações comerciais do COzsc em lavagem a seco, limpeza de componentes óticos e eletrônicos e de válvulas para serviço pesado, tanques e canos estão crescendo 
constantemente. O tetracloroetileno ainda é empregado como solvente na lavagem a seco de têxteis, mas as metodologias alternativas com base no C0>sc vencem o impacto 
negativo que os voláteis e os orgânicos clorados têm no meio ambiente. Em 2006, a companhia de limpeza Fred Butler" foi lançada na Europa e recebeu prêmios por seu inovador 
processo de limpeza de têxteis à base de C0,sc. Os limpadores Hangers’ são responsáveis pelo crescente uso do C0,sc nas instalações de limpeza a seco nos EUA. 

O CO; supercrítico tem encontrado aplicações em processamento de materiais. A rápida expansão das soluções supercríticas (RESS) envolve a saturação do fluido supercrítico com 
um determinado soluto seguida de rápida expansão (por redução da pressão) através de um bocal. O resultado é a nucleação do soluto (por exemplo, um polímero tal como o PVC) e 
a produção de um pó, película fina ou fibra, conforme necessário. A Union Carbide desenvolveu um processo (UNICARB ) no qual é utilizado o COzsc em lugar de solventes orgânicos 
para borrifar tinta em uma série de substratos, inclusive veículos. 

A indústria têxtil emprega enormes quantidades de água (>100 dm” por kg de fibra), e o tingimento de fibras é um dos processos durante a produção de tecidos que depende 
da água. Sob uma pressão de 25 MPa e a 390 K, o COzsc penetra nas fibras têxteis e pode ser usado como um meio para tingimento. Essa tecnologia entrou na indústria têxtil em 
2010: A DyeCoo” Textile Systems (Holanda) fabrica equipamento de tingimento industrial à base de C0>sc e o Yeh Group (Tailândia) iniciou a produção de tecidos DryDye” 
utilizando a tecnologia de C0>sc. A reciclagem do C0>sc substitui a produção de efluentes líquidos provenientes de processos de tingimento tradicionais. 

Nos exemplos dados anteriormente, o CO, supercrítico é usado no que se chama de “tecnologia limpa” com drásticas reduções do uso de solventes orgânicos, e o século XXI 
deverá presenciar um aumento do uso de fluidos supercríticos em processos comerciais. 
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Pela alteração do precursor podem ser obtidos diferentes óxidos de um determinado metal. Pelo ajuste da 
temperatura e pressão do meio da H2Osc, é possível controlar o tamanho da partícula. Esse controle é importante 
para a produção de revestimentos óticos de TiO; (veja o Boxe 21.3). 

Na Seção 9.6, descrevemos a formação de complexos metálicos envolvendo amina e amida em NH; líquida. 
Em NHssc, o FeCl, e o FeBr formam os complexos [Fe(NH:)s|X> (X = Cl, Br) a 670 K, enquanto as reações do 
Fe ou Mn com o I em NHssc produzem o [M(NH:) | (M = Fe ou Mn). A 600 MPa e 670-870 K, a reação do Mn 
com a NHssc dá o nitreto de manganês, MnsN>. Monocristais desse composto podem ser crescidos pela adição de 
I, K ou Rb à mistura de reação, resultando na formação do [Mn(NH:)s|b, do K,[Mn(NH,)] ou do Rb,[Mn 
(NH2)4] antes do MnsN,. De modo semelhante, é obtido o y-Fe4N a partir do [Fe(NH5)]b em NHssc a 600-800 
MPa e 730-850 K. A reação do Crl em NHssc a 773 K e 600 MPa produz o [Cr(NHs)(u-NH>)3]l que contém o 
cátion 9.28. 
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Tem-se observado que as aminas supercríticas são solventes úteis para a obtenção de sulfetos metálicos 
complexos, inclusive o K2Ag6S4 (reação 9.94), o KAgSbS4, o RbAgSbS4, o KAg:SbS4,, o KAg;ASS, e O 
RbAg»SbS4. O uso da NHssc permite que esses compostos no estado sólido sejam preparados em temperaturas 
mais baixas do que as rotas mais tradicionais empregadas na síntese de compostos correlatos, tais como o 
SrCu,SnsS4. 


NH; | 
KS; + 64g — K,Apçã, (9.94) 


Se os íons K* ou Rb* nesse tipo de composto são substituídos pelo Fe? (Eq. 9.95), Mn”, Ni’, Lat (Eq. 9.96) ou 
pelo Yb’* (Eq. 9.97) os produtos contêm os íons [M(NH;):]" ou [M(NH;)] >". Para o Lat e o Yb””, eles 
representam os primeiros exemplos de complexos de aminas lantanoides homolépticas. 


Um complexo homoléptico é do tipo [MLx]n*, em que todos os ligantes são idênticos. Em um complexo heteroléptico, os ligantes presos ao íon metálico não são todos idênticos. 
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As extrações de compostos orgânicos dominam as aplicações do COssc (veja o Boxe 9.3) A extração de íons 
metálicos (principalmente os íons de metais pesados tóxicos) a partir de fontes contaminadas atualmente utiliza 
ligantes de quelação e solventes convencionais. Para que o COssc possa ser utilizado como o meio de extração, os 
ligantes devem ser criados de forma a serem eficientes em se ligarem a íons metálicos e sejam altamente solúveis 
no COssc. Por exemplo, a 2,2'-bipiridina (bpy, veja a Tabela 7.7) forma muitos complexos metálicos com 
constantes de estabilidade alta, mas não é facilmente solúvel em COyssc. A extração de íons metálicos utilizando a 
bpy é obtida se o ligante é funcionalizado com longas cadeias de fluoroalquila. Em geral, a presença de “caudas” 
de alquila perfluorada na periferia de um ligante aumenta significativamente a solubilidade do ligante e seus 
complexos metálicos no COssc. 





TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


[ácido e base orientados pelo solvente 

o efeito de diferenciação 

[3 efeito de nivelamento 

E eutético 

[O fluido supercrítico 

O líquido iônico 

E permissividade relativa 

E pirofórico 

[sal fundido 

[solvente aprótico 

[solvente de coordenação 

[solvente não aquoso 
solvente prótico 


rm superácido 
E titulação condutométrica 
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PROBLEMAS 


9.1 (a) Dê quatro exemplos de solventes não aquosos de uso comum em química orgânica, e dê um exemplo de 
uma reação que seja realizada em cada solvente. (b) Avalie a importância relativa do uso de meios aquosos e 
não aquosos em sintese geral orgânica e inorgânica. 

9.2 Explique o que quer dizer a permissividade relativa de um solvente. Que informações essa propriedade 
fornece em termos de ajudar a escolher um solvente para uma dada reação? 

9.3 Quais dos solventes seguintes são polares: (a) acetonitrila; (b) água; (c) ácido acético; (d) ácido 
fluorossulfônico; (e) diclorometano; (f) trifluoreto de bromo; (g) hexano; (hb) THF; (1) DMF; (J) dióxido de 
enxofre líquido; (k) benzeno? 

9.4 Sugira prováveis produtos para as seguintes reações (que estão balanceadas nos lados esquerdos) em NH; 
líquida. 

(a) Znl, + 2KNH, — 
(b) Produto que contém zinco de (a) com um excesso de KNH, 


9.5 


9.6 


9.7 


9.8 


9.9 


9.13 
9.14 


9.16 
9.17 


(0 Mg,Ge + 4NH,Br — 
(d) MeCO,H + NH, — 
(e) O; Na em NH, liquida 

(1) HC=CH + KNH, — 

Em que a reação (d) difere do comportamento do MeCO,H em solução aquosa? 


Discuta as seguintes observações: 

(a) O zinco dissolve-se em uma solução de amida de sódio em NH; líquida com liberação de H3; a adição 
cuidadosa de iodeto de amônio à solução resultante produz um precipitado branco que se dissolve, se é 
adicionado um excesso de iodeto de amônio. 


(b) A adição do K à H20 resulta em uma reação vigorosa; a adição do K à NH; líquida dá uma solução azul 
brilhante, que, depois de um tempo, libera H2. 


No início do estudo das reações químicas em NH; líquida, observou-se que os compostos nitrogenados se 
comportam na NH; líquida de uma maneira semelhante às espécies oxigenadas análogas em água. Por 
exemplo, o K[NH:] tem um análogo no K[0H], e o [NH4]CI é análogo ao [H:;0] Cl. Quais seriam os 
compostos correspondentes, no sistema do nitrogênio, aos seguintes compostos, no sistema do oxigênio: (a) 
H203; (b) HgO; (c) HNOs; (d) MeOH; (e) HCO; (1) [Cr(OH3)6]Cl;? 

Dê uma explicação para as seguintes observações: o AlF; tem somente solubilidade baixa em HF líquido, 
mas uma combinação do NaF com o AlF; leva à dissolução dos reagentes; quando é adicionado BF; à 
solução, forma-se um precipitado. 

Escreva as equações que mostrem o que acontece quando cada um dos seguintes compostos se dissolve em 
HF líquido: (a) CIF3; (b) MeOH; (c) Et20; (d) CsF; (e) SrF2; (© HCIO,. 

O H2S20; funciona como um ácido monobásico em H2S0;,. (a) Escreva uma equação que mostre o que 
acontece quando o H2S20;7 se dissolve em H,SO4. (b) Avalie a força do H2S207 como ácido dado que a 
constante de ionização é 1,4 x 107. 

Dê as equações que mostrem como os seguintes compostos se comportam em H2501: (a) H20; (b) NH3; (c) 
HCO,H dado que ele se decompõe; (d) H;PO, dado que apenas um H* é transferido entre uma molécula de 
HPO; e uma molécula do H,;SO4; (e) HC] dado que o HC] age como um ácido e uma molécula de HCI reage 
com duas moléculas do H;SO,. 

Compare o comportamento do ácido nítrico em soluções aquosas e de ácido sulfúrico, dando exemplos dos 
usos do HNO; nesses dois meios nas químicas inorgânica e orgânica. 

Discuta as seguintes observações: 

(a) O alqueno Ph,;C=CH; forma uma solução condutora em HCl líquido; quando essa solução é titulada 
condutometricamente com uma solução de BCl; em HCI líquido, é atingido um ponto final perfeitamente 
definido quando a proporção molar do Ph,/C=CH>:BCh é de 1:1. 


(b) A reação vista a seguir pode ser descrita como uma neutralização. Explique por que é assim, identifique 
o composto A, e determine x. 


[BrF»|>[SnFs] + 2K|[BrF4| S A+ xBrFs 


Confirme se as estruturas do [BrF»]' e do [BrF,| (9.18 e 9.19) são consistentes com o modelo RPECV. 
Como você tentaria demonstrar que o AsCl; se ioniza ligeiramente de acordo com a equação: e que existem 
ácidos e bases no sistema AsCls? 


2AsCh = [AsCh]* + [AsCL] 


(a) Descreva ligação no ânion [ALCH] (9.21). (b) Os Equilíbrios 9.81 e 9.82 descrevem parte do sistema 
NaCl- ALCls; além disso, há a presença do [AlsCl,]. Escreva uma equação mostrando como o [AlCl] 
pode ser formado, e sugira uma estrutura para esse ânion. 

Sugira estruturas para os ânions [BiCls]” e [Bi,Cls]”, cuja formação foi descrita na Seção 9.12. 

(a) Dê três exemplos de líquidos iônicos de uso comum. Que propriedades gerais tornam os líquidos iônicos 
atraentes na “quimica verde”? As propriedades do próprio líquido são tudo o que determina se o líquido 
iônico é ou não ecologicamente correto”? 

(b) O composto mostrado a seguir foi tratado com um equivalente do NaOH em metanol dando o líquido 
iônico X: 


NO SNT N OOO NH; 
' i same Nig [NO] 


O espectro de massa com ionização por eletrospray em modo positivo de X mostra um pico em m/z 126. O 
composto X reage com o ácido cloroáurico, HAuCl,, produzindo um sal, Y, que contém dois ambientes de 
Au(IIT) plano quadrado. O ânion em Y tem simetria Dyn. O espectro RMN de H de uma solução DMSO-d de 
Y mostra os seguintes sinais: d/ppm 9,07 (s, 1H), 7,92 (BR, 2H), 7,74 (sinais sobrepostos, 2H), 4,38 (t, 2H), 
3,86 (s, 3H), 3,34 (m, 2H). O espectro de massa com ionização por eletrospray de Y mostra envelopes de 
picos em m/z 428 e 126 (modo positivo) e 339 (modo negativo). O envelope de picos em m/z 339 consiste 
em quatro picos, e aquele em m/z 428 exibe três picos dominantes em m/z 428, 429 e 432. Identifique X e Y, 
e interprete os dados. Explique a aparência dos espectros de massa. 


[Dados: B. Ballarin et al. (2010) Inorg. Chim. Acta, vol. 363, p. 2055.] 


9.18 (a) Um líquido iônico pode ser formado pela adição do ZnCl ao cloreto de (2-cloroetil)trimetilamônio, XCI. 
Quando a proporção de ZnCl :XCl = 2:1, a espectrometria de massa por rápido bombardeio de átomos 
mostra a presença de íons [ZnxCl;]-- com m/z = 171, 307 e 443. Identifique esses íons e escreva uma série de 
equilíbrios que expliquem sua formação. 

[Dados: A.P. Abbott et al. (2004) Inorg. Chem., vol. 43, p. 3447] 


9.19 (a) Com a ajuda de um diagrama de fase, explique o que significa fluido supercrítico. Dê exemplos de 
processos comerciais que envolvem o uso de fluidos supercríticos.(b) Mesmo com o CO» sendo classificado 
como “gás de efeito estufa” (veja o Boxe 14.7), por que o uso do CO, supercrítico é vista como 
ecologicamente correto? 


PROBLEMAS DE REVISÃO 


9.20 (a) Quais dos compostos vistos a seguir se comportam como ácidos em HF líquido: CIF3, BFs, SbFs, S1F4? 
Escreva equações que expliquem esse comportamento. 
(b) O sal [Ss]LAsFs]|> pode ser isolado da seguinte reação: 
o o | HE liquido 
Se + 3ASF, 





Seg] ASF > T ASF, 


Quais são os papéis que o AsFs desempenha nesta reação? 

(c) Primeiramente considerando sua reação em H20, sugira como o Na poderia reagir no N20; líquido.9.21 
Quando o gálio é dissolvido em uma solução de KOH na NH; líquida, é formado um sal K[I| que é um 
complexo amida de Ga(IIMD. O aquecimento de um equivalente do K[I] a 570 K sob vácuo libera dois 
equivalentes de NH3, e produz um complexo imido de Ga(IID, K[II]. A neutralização do K[I] com o NH,Cl 
produz o Ga(NH2). Identifique os sais K[I] e K[II], e escreva equações para as reações de decomposição 
térmica e de neutralização parcial do K[I]. Sugestão: um complexo imido formalmente contém NH”. 

9.22 (a) O SbCl; pode ser empregado como solvente não aquoso acima do seu ponto de fusão. Sugira um possível 
processo de autoionização desse solvente. 
(b) Explique por que a reação do NOCI com o AgNO, em N20; líquido pode ser classificada como um 
processo de neutralização. Escreva uma equação para a reação e compare-a com a do HCl com o Ca(OH) 
em solução aquosa. 
(c) Na água, o Cr”* precipita como Cr(OH); em pH 7, forma o [Cr(OH,)]** em solução fortemente ácida 
(por exemplo, o HCIO,), e o [Cr(0OH),| em solução básica. Sugira que espécies de Cr(III) estão presentes na 
NH; líquida à medida que o pH é variado. 

9.23 Sugira explicações para as seguintes observações. 
(a) Em solução aquosa, o AgNO; e o KCl reagem dando um precipitado de AgCl, enquanto, na NH; líquida, 
o KNO; e o AgCl reagem produzindo um precipitado de KCI. 
(b) O Mg dissolve-se em uma solução concentrada de NH4I em NH; líquida. 
(c) Os “ácidos” mais comuns comportam-se como bases no HSO; líquido. 
(d) O HCIO; é completamente 10nizado em água e é fortemente dissociado em ácido acético puro (glacial); 
no HSOsF, ocorre a seguinte reação: 


KCO; + H50,F — K50;F + HCIO; 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 





9.24 Os líquidos iônicos podem ter aplicações futuras em baterias de íons lítio. Uma combinação de 
Li[N(SO>CF3)] e [EMIm][N(SO:CF;)] (EMim = íon 1-etil-3-metilimidazólio) tem sido utilizada como um 
modelo para um eletró lito de líquido iônico à temperatura ambiente. A partir dessa mistura, foram isolados 
cristais de Li:[EMIm] [N(SO,CF:),]3. A estrutura (difração de raios X) mostra que cada íon Li está em um 


1.25 


ambiente pentacoordenado, ligado por íons [N(SO,CF:),]”. Estes últimos adotam ou os modos bidentados ou 
monodentados e coordenam através de doadores de O. (a) Quando adotam um modo bidentado, por que é 
mais favorável para um ligante [N(SO>CF5)] (Fig. 9.8d) se coordenar através de dois átomos de O ligados 
aos diferentes átomos de S do que através dos dois átomos de O de um dos grupos CF;SO5? (b) Que 
geometrias de coordenação geralmente são associadas a um número de coordenação de 5? Comente a 
respeito da(s) diferença(s) de energia entre elas. (c) Os diagramas abaixo mostram os dois arranjos possíveis 
dos grupos CF; quando o [N(SO>CF5),] age como um doador O,O' para o íon metal My". Explique como 
eles surgem. 


FC CF; O CF; 


| | | | 
0O, 0 O. „0 


Ta 


M M 
[Dados: K. Matsumoto et al. (2006) Solid State Sci., vol. 8, p. 1103] 


Na indústria farmacêutica, os ingredientes ativos dos medicamentos geralmente são fabricados na forma de 
sólidos cristalinos, e um problema recorrente é o do polimorfismo. Tem-se sugerido que a produção dos 
ingredientes farmacêuticos ativos na forma de líquidos iônicos à temperatura ambiente poderia ser vantajosa. 
(a) O que é polimorfismo? (b) Por que o polimorfismo é problemático para a indústria farmacêutica? (c) 
Faça a distinção entre um “líquido iônico” e um “líquido iônico à temperatura ambiente”. Discuta algumas 
das vantagens que os líquidos iônicos à temperatura ambiente poderiam ter sobre os sólidos cristalinos em 
ingredientes farmacêuticos ativos. (d) Os sais de cloreto, RNH;Cl1, ou os sais de amônio quaternário, R4NCI, 
são comuns entre os ingredientes farmacêuticos ativos. Como eles seriam convertidos em líquidos iônicos? 
Comente se ânions inorgânicos, tais como o [AlICL| ou o [BF,| seriam ou não adequados nesses líquidos 
iônicos. 


t Veja: W. Eisfeld and M. Regitz (1996) J. Am. Chem. Soc., vol. 118, p. 11918 — “Energetic and structural aspects of the 
solvation of anions in liquid SO”. 

t Para um sumário, veja: S.B. Raikar (2007) Synlett, p. 341. 

t Veja: S.E. McLain, C.J. Benmore, J.E. Siewenie, J. Urquidi and J.F.C. Turner (2004) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 43, p. 1951 — 
“The structure of liquid hydrogen fluoride”. 

t? Para uma introdução a titulações condutométricas, veja: C.E. Housecroft and E.C. Constable (2010) Chemistry, 4th edn, 
Prentice Hall, Harlow, Capítulo 19 (Volume 2). 

t Para discussões de transporte de íons veja: P. Atkins and J. de Paula (2010) Atkins’ Physical Chemistry, 9th edn., Oxford 
University Press, Oxford, Chapter 20; J. Burgess (1999) Jons in Solution: Basic Principles of Chemical Interactions, 2nd edn., 
Horwood Publishing, Westergate, Chapter 2. 

t O ácido fluorossulfônico é, às vezes, chamado de ácido fluorossulfúrico. 

t Um íon carbênio é também chamado de carbocátion; o nome antigo de íon carbônio também ainda se encontra em uso. 

t Veja: J. Gorke, F. Srienc and R. Kazlauskas (2010) Biotechnol. Bioprocess Eng., vol. 15, p. 40 — “Toward advanced ionic 
liquids. Polar, enzyme-friendly solvents for biocatalysis”. 

t Veja: M. Deetlefs and K.R. Seddon (2010) Green Chem., vol. 12, p. 17 — “Assessing the greenness of some typical laboratory 
ionic liquid preparations”; M. Smiglak et al. (2006) Chem. Commun., p. 2554 — “Combustible ionic liquids by design: is 
laboratory safety another ionic liquid myth?”. 

t Veja: T. Rodopoulos, L. Smith M.D. Horne and T. Rüther (2010) Chem. Eur. J., vol. 16, p. 3815. 

t Veja: A. Lewandowski and A. Swiderska-Mocek (2009) J. Power Sources, vol. 194, p. 601; H.F. Xiang, B. Yin, H. Wang, H.W. 
Lin, X.W. Ge, S. Xie and C.H. Chen (2010) Electrochim. Acta, vol. 55, p. 5204. 

t Veja: R.E. Morris (2009) Chem. Commun., p. 2990; Z. Ma, J. Yu and S. Dai (2010) Adv. Mater., vol. 22, p. 261. 
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10.1 Hidrogênio: o mais simples dos átomos 


Um átomo de hidrogênio consiste em um próton (que constitui o núcleo) e um elétron. Essa simplicidade de 
estrutura atômica significa que o H é de grande importância na quimica teórica, e foi crucial no desenvolvimento 
das teorias atômica e da ligação (veja os Capítulos 1 e 2). As propriedades nucleares do átomo de hidrogênio são 
essenciais para a técnica de espectroscopia de RMN de !H (veja a Seção 4.8). 


No presente capítulo, estendemos nossas discussões a respeito do hidrogênio, observando as propriedades dos 
íons H* e H”, propriedades e reatividade do H; e características dos hidretos binários. 


Um composto binário é constituído de apenas dois elementos diferentes. 


10.2 Os íons H+ e H- 


O íon hidrogênio (próton) 


A energia de ionização do hidrogênio (definida para a reação 10.1) é 1312 kJ molt, valor suficientemente alto 
para impedir a existência dos íons H' em condições ordinárias. 


H(g) —— H (g) + e” (10.1) 


No entanto, conforme discutimos no Capítulo 7, o próton hidratado ou íon oxônio, [H50]”, é uma espécie 
importante em solução aquosa; AnaHº(H*, g) = —1091 kJ mol! (veja a Seção 7.9). O íon [HO] (10.1) é uma 
espécie bem definida que foi caracterizada cristalograficamente em vários sais. Os íons [Hs05]' (Fig. 10.1) e 
[H904] também foram isolados em hidratos de ácidos cristalinos. Os íons [Hs0,]' e [H,04]' são membros da 
família geral dos prótons hidratados [H(OH2)n]* (n = 1 a =20) e voltaremos a eles na Seção 10.6. 





(10.1) 


Quando os cristais de um composto crescem a partir de um solvente, eles podem conter solvente de cristalização; se o solvente é a água, o composto é um hidrato. A fórmula do 
composto solvatado mostra a proporção molar em que o solvente de cristalização está presente; por exemplo, o CuS04-5H20, pentaidrato do sulfato de cobre(II) ou sulfato de cobre(Il)- 
água (1/5). 







121.5 pm 
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i 


Alf 97.5pm 
É *. Fig. 10.1 Estrutura do [H;0O;]" determinada por difração de nêutrons no [V(OH,)][H50>][CF;S03]4. [F.A. Cotton et al. 
T (1984) J. Am. Chem. Soc., vol. 106, p. 5319.] 


O íon hidreto 


A variação de entalpia AapH(298 K) (veja a Seção 1.10) associada à ligação de um elétron a um átomo de H 
(reação 10.2) é -73 kJ mol”. 


H(g)+e —-H (g) (10.2) 


Todos os hidretos de metais alcalinos (veja as Seções 10.7 e 11.4) cristalizam com a estrutura do tipo NaCl. A 
partir de dados de difração e dos raios iônicos dos íons metálicos (Apêndice 6), o raio do H- pode ser estimado 
utilizando-se a Eq. 10.3. Ele varia desde 130 pm (no LiH) até 154 pm (no CsH), mas, em média, pode ser 
considerado semelhante ao do F` (133 pm). 


Distância internuclear = Fosio F Fanion (10.3) 


O grande aumento de tamanho que ocorre quando se vai do átomo de H (F.ov = 37 pm) para o íon H` decorre da 
repulsão intereletrônica quando um segundo elétron entra no orbital atômico 1s. O ry menor no LiH pode sugerir 
algum grau de ligação covalente, mas os valores calculados e experimentais das energias de rede (veja as Seções 
6.13 a 6.16) para cada um dos hidretos de metais do grupo 1 estão em bom acordo, sugerindo que um modelo 
eletrostático seja apropriado para cada um dos compostos. 

Os hidretos dos metais do bloco s (exceto o Be) podem ser obtidos por aquecimento do metal com Hs. 


Hg) +e — H (g) AH = }D(H-H) + AH 
AH + AH 
+145 kJ mol (10.4) 


Quando comparamos A,H para a reação 10.4 com os calores de formação do F` e CF a partir do F, e Cl, (-249 e — 
228 kJ mol"!, respectivamente), entendemos por que, já que o H- é quase do mesmo tamanho que o F”, os hidretos 
1Ônicos são espécies relativamente instáveis em relação à dissociação em seus elementos constituintes. Os hidretos 
metálicos semelhantes ao sal em estados de alta oxidação têm a existência mais improvável. (Há mais informações 
a respeito de hidretos binários na Seção 10.7.) 


10.3 Isótopos do hidrogênio 


Prótio e deutério 


O hidrogênio possui três isótopos, o prótio, o deutério e o trítio, cujas propriedades selecionadas constam da 
Tabela 10.1. Os isótopos do hidrogênio exibem diferenças maiores em propriedades físico-químicas em relação 
aos isótopos de qualquer outro elemento. A origem dessas diferenças entre o He o D, ou entre pares de compostos 
tais como H20 e D20, reside na diferença de massa, que, por sua vez, afeta seus números de onda vibracionais 
fundamentais e energias de ponto zero (veja a Seção 4.6 e exemplo resolvido 4.6). As vibrações fundamentais para 
o H,, o HD e o D, são em 4159, 3630 e 2990 cm”, respectivamente. Segue (veja exercícios a seguir) que as 
energias de ponto zero do H; e D; são calculadas como 26,0 e 18,4 kJ mol", respecti vamente. As energias totais 
de ligação eletrônica para essas moléculas (representadas pela sobreposição de suas funções de onda atômicas) são 
as mesmas, e, desse modo, segue-se que suas energias de dissociação diferem em 7,6 kJ mol!, com a ligação D-D 
sendo mais forte que a ligação H-H. Conforme a Fig. 10.2 mostra, também se segue que uma ligação X-D é mais 
forte do que a ligação X-H correspondente (na qual X é qualquer elemento), e essa diferença é a base do efeito 
isotópico cinético. 


Tabela 10.1 Propriedades selecionadas dos isótopos do hidrogênio 


Prótio Deutério Trítio 
Símbolost 1H ou H 2H ou D 'HouT 
Abundância natural 99,985% 0,0156% <1 em 10" átomos 
Massa isotópica/u 1,0078 2,0141 3,0160 
Spin nuclear - 1 a 


t Estritamente, !H deveria ser escrito como |H, 7H como 7H e °H como ;H, mas geralmente os símbolos são empregados de 
forma menos rigorosa. 





1. Para um oscilador harmônico simples, as energias de vibração, E,, de uma molécula são quantizadas e os níveis de energia 
de vibração são dados por: 


E = (v + Ih 
na qual v = número quântico vibracional; h = constante de Planck; v = frequência de vibração. 


Mostre que as energias de ponto zero do H, e do D, são 24,9 e 17,9 kJ mol!, respectivamente. 
[Dados: h = 6,626 x 1034 J s!;c=2,998 x 10!º cm s!; L = 6,022 x 10% mol!] 


2. Por que os valores das energias de ponto zero do H, e do D, na questão anterior diferem daqueles dados no texto? 


Efeitos isotópicos cinéticos 


A identificação isotópica pode ser utilizada para investigar o mecanismo de uma reação. Considere o caso em que 
a etapa determinante da velocidade de uma reação envolve a quebra de uma determinada ligação C-H. A 
marcação do composto com deutério (nem sempre algo trivial em termos experimen tais!) naquele sítio 
possibilitará verificar se a ligação C-D, que substituiu a ligação C-H, é agora quebrada. A energia de dissociação 
de uma ligação C-D é maior que a de uma ligação C-H, porque a energia de ponto zero é diminuída quando a 
massa reduzida, m, de uma ligação é aumentada, isto é, u(C-D) > u(C-H) (Fig. 10.2). Uma vez que é necessário 
mais energia para quebrar uma ligação C-D do que uma ligação C-H, a etapa determinante da velocidade deverá 
ser mais lenta para o composto deuterado. 


Energia potencial 





Energia de ponto zero para C-H 
Energia de ponto zero para C-D 





Distância internuclear 


Fig. 10.2 A energia de ponto zero (correspondente ao estado vibracional mais baixo) de uma ligação C-D é inferior à de uma 
ligação C-H, e isto resulta em a entalpia de dissociação de ligação, D, da ligação C-D ser maior que a da ligação C-H. 


Esta observação é conhecida como efeito isotópico cinético, e é quantificada por comparação das constantes de 
velocidade, ky e kp, para as reações que envolvem os compostos não deuterado e deuterado, respectivamente. Se o 
valor da razão kn:kp > 1, então foi observado um efeito isotópico cinético. 


Compostos deuterados 


Um marcador de deutério em água pesada é indicado pela grafia de [*H5lágua ou água-d», e, de modo semelhante, 
para outros compostos marcados. A fórmula para a água pesada pode ser escrita como °H20 ou D,O. 

Os compostos nos quais os átomos de H foram substituídos por D são utilizados para uma variedade de 
finalidades; por exemplo, como solventes em espectroscopia de RMN de !H (veja a Seção 4.8). Em um material 
totalmente deuterado, a troca de D por H pode ter efeitos significativos nas propriedades dos compostos, conforme 
mostrado na Tabela 10.2 para HO e D20. A diferença dos pontos de ebulição indica que a ligação de hidrogênio 
intermolecular (veja as Seções 7.2 e 10.6) é ligeiramente mais forte na D,O que na H20. O principal uso industrial 
da D20 é como moderador em reatores nucleares; o D tem uma seção de colisão para captura de nêutrons muito 
menor que a do H, e a D2O é um material adequado para reduzir as energias de nêutrons rápidos produzidos na 
fissão sem diminuir sensivelmente o fluxo de nêutrons. 

Muitos compostos inteiramente ou parcialmente deuterados estão disponíveis comercialmente, e a extensão da 
marcação por deutério pode ser determinada por espectroscopia de massa, medições de densidade (após 
conversão em água) ou espectroscopia de IV. 

A separação do deutério do hidrogênio de ocorrência natural é obtida eletroliticamente com o isótopo na forma 
de DO. Quando uma solução aquosa de NaOH (abundâncias isotópicas naturais) é eletrolisada (Eq. 10.5) com o 
uso de um eletrodo de Ni, o fator de separação definido na Eq. 10.6 é =6. A escolha do eletrodo é crítica para a 
otimização desse valor. 


No anodo: H-0 — OU + dH' + de 
No catodo: 40,0 + de — 2H, + 4/0H| 


(5). 


ki 


(5) 


* agio 


(10.5) 


(10.6) 


Fator de separação 


A eletrólise continua até que =90% do líquido tenham sido convertidos em O, e H>. A maior parte do líquido 
residual é, então, neutralizada com CO», e a água é destilada e adicionada ao eletrólito restante. Esse processo é 
repetido até dar <99,9% de D20. Nos estágios finais da separação, o gás resultante no catodo é queimado 
produzindo óxido de deutério parcialmente enriquecido que pode ser eletrolisado ainda mais. Para esse processo 
ser economicamente viável, é essencial energia elétrica de baixo custo. 


Trítio 


O trítio (Tabela 10.1) ocorre na atmosfera superior e é formado naturalmente pela reação 10.7, envolvendo 
nêutrons que chegam do espaço sideral. O trítio foi obtido sinteticamente pela primeira vez pelo bombardeio de 
compostos contendo deutério com nêutrons rápidos, mas atualmente é preparado a partir do deutereto de lítio, LiF 
ou Mg/L1 enriquecido com “Li (Eq. 10.8). 


$N + in — EC + iH (10.7) 
SLi + pn — 5He + 1H (10.8) 
Tabela 10.2 Propriedades selecionadas da H,O e da D,O (“água pesada”) 

Propriedade H20 D20 

Ponto de fusão/K 273,00 276,83 

Ponto de ebulição/K 373,00 374,42 

Temperatura da massa específica máxima/K' 277,0 284,2 

Massa específica máxima/g cm”? 0,99995 1,1053 

Permissividade relativa (a 298 K) 78,39 78,06 

Kw (a 298 K) 1x10" 2x 1078 

Estiramento simétrico*, 7” (molécula gasosa)/cm”! 3657 2671 


t Veja a Fig. 7.2. 
+ O modo de estiramento simétrico está ilustrado (para o SO,) na Fig. 3.12. 


O trítio é radioativo, um fraco emissor B com meia-vida de 12,3 anos. É usado extensivamente como marcador em 
estudos químicos e bioquímicos. Sua fraca radioatividade, rápida excreção e incapacidade de ficar concentrado em 
órgãos vulneráveis tornam-no um dos radioisótopos menos tóxicos. Uma grande aplicação do trítio é nos 
mecanismos de disparo de armas baseadas em fusão nuclear. 


Uma partícula ß (escrita como B”) é um elétron emitido do núcleo e que tem uma alta energia cinética. A emissão de uma partícula B resulta em aumento do número atômico em 1 e 
deixa o número de massa inalterado. 


10.4 Di-hidrogênio 


Ocorrência 


O hidrogênio é o elemento mais abundante do universo, e, após o oxigênio e o silício, é o terceiro elemento mais 
abundante na Terra, onde ocorre principalmente na forma de água ou combinado com o carbono em moléculas 
orgânicas (hidrocarbonetos, material vegetal e animal). Na atmosfera terrestre (veja a Fig. 15.1b), o H; ocorre em 
uma quantidade de menos de 1 ppm por volume, mas as atmosferas de Júpiter, Netuno, Saturno e Urano contêm 
grandes quantidades de H; (veja o Boxe 10.1). 


Propriedades físicas 


O di-hidrogênio é um gás incolor e inodoro, moderadamente solúvel em todos os solventes. A 298 K e pressão de 
l bar, ele se comporta muito próximo a um gás ideal. A estrutura do H, no estado sólido pode ser descrita em 
termos de uma rede ach (veja a Seção 6.3). Os valores de ponto de fusão, entalpia de fusão, ponto de ebulição e 
entalpia de vaporização são todos muito baixos (Tabela 10.3), consistentes com o fato de ocorrerem apenas forças 
de van der Waals fracas entre as moléculas de H». A ligação covalente no H, é anormalmente forte para uma 
ligação simples em uma molécula diatômica. 

Cada núcleo de H no H poderia ter um spin nuclear de +1 ou —. Isto leva a duas formas de H} com 
combinações de spin (+t, +£) (equivalente a (-4, —+)) ou (+4, —). A primeira é chamada de orto-di-hidrogênio, e a 
última é o para-di-hidrogênio. A O K, o Hz consiste inteiramente na forma para, de energia inferior. Em 
temperaturas mais altas é estabelecido um equilíbrio entre o orto-H, e o para-H,. No ponto de ebulição do 
hidrogênio líquido (20,1 K), a concentração em equilíbrio do orto-H, é 0,21%, enquanto, à temperatura ambiente, 
o di-hidrogênio normal consiste em 75% de orto-H, e 25% de para-H2. Essa razão persiste acima da temperatura 
ambiente e, portanto, não se pode obter o orto-H, puro. As propriedades físicas do para-H, e do orto-H, são 


essencialmente as mesmas, embora uma diferença significativa seja a de que a condutividade térmica do para-H; é 
50% maior que a do orto-H,. A conversão do orto-H,em para-H, é exotérmica (670 J g! de di-hidrogênio 
normal), levando à vaporização do H, durante a liquefação. No contexto da pesquisa de métodos de 
armazenamento de H líquido (veja o Boxe 10.2), há um interesse atual em controlar e medir com exatidão a 
proporção entre orto-H»e para-H)!. 


Tabela 10.3 Propriedades físicas selecionadas do H, 


Propriedade física Valor 
Ponto de fusão/K 13,66 
Ponto de ebulição/K 20,13 
Entalpia de vaporização/KJ mol”! 0,904 
Entalpia de fusão/k] mol” 0,117 
Massa específica (273 K)/g dm* 0,090 
Entalpia de dissociação de ligação/k] mol”! 435,99 
Distância interatômica/pm 74,14 
Entropia.padrao (298 K)/J K-' mol”! 130,7 


Síntese e usos 


No laboratório, o H) pode ser preparado por eletrólise da água contendo um eletrólito que é adicionado (o H; é 
liberado no catodo), mas pequenas quantidades de H) são preparadas de maneira mais conveniente por reações 
entre ácidos diluídos e metais adequados (por exemplo, o Fe, o Zn, Eq. 10.9), pelo tratamento de metais que 
formam hidróxidos anfotéricos (por exemplo, o Zn, o Al) com álcalis aquoso (Eq. 10.10) ou pela reação de 
hidretos de metal com água (Eq. 10.11). 


Zn(s) + 2HCl(ag) — ZnCl (aq) + Ho (g) (10.9) 
24l(s) + 2NaOH (ag) + 6H,0(]) 

- 2Na Al OH) (ag) + 3Hs(g) (10.10) 
CaH-(s)+2H-0(1) — Ca(OH- (ag)+2H5(g) (10.11) 


Os metais do grupo 1 liberam H; a partir da água (Eq. 10.12), mas essas reações não são adequadas para uso 
preparativo devido a sua extrema intensidade (Fig. 6.8). Muitos outros metais que, em termos termodinâmicos, se 
esperaria reagirem dessa maneira, tornam-se cineticamente inertes pela presença de uma fina película de óxido 
metálico insolúvel. Esses metais são passivados. Embora o Be seja passivado e não reaja com a água mesmo 
quando aquecido, os outros metais do grupo 2 reagem com a H2O dando H2, com a reatividade aumentando à 
medida que se desce ao longo do grupo. O Mg não reage com água fria. 


2K + 2H,0 — 2KOH + H; (10.12) 
Um metal é passivado se é revestido superficialmente pelo óxido metálico que o protege da reação com, por exemplo, a água. 


O di-hidrogênio tem aplicações industriais, sendo a mais importante no processo Haber-Bosch (veja as Seções 
15.5 e, no Volume 2, 25.8), a hidrogenação de gorduras insaturadas (para produzir, por exemplo, margarina), e a 
produção de compostos orgânicos. Entre eles, o metanol é de enorme importância, com a demanda mundial 
passando dos 35 Mt por ano (1 Mt = 10º t). Ele é empregado como um precursor do formaldeído, ácido acético, 
metacrilato de metila e uma gama de solventes orgânicos, e sua aplicação como combustível está aumentan do. O 
primeiro estágio da produção industrial do CH;0H é a produção do gás de síntese (singás) pela reforma de vapor 
do metano (Eq. 10.13), e a reação de deslocamento do gás d'água na qual parte do CO produzido na reação 10.13 
reage com o vapor (Eq. 10.14). O simgás é convertido em CHOH utilizando as condições mostradas no esquema 
10.15. Se a matéria-prima comercial disponível é carvão (por exemplo, na China) em vez do CH,, o processo pode 
ser adaptado, substituindo-se o CH, pelo C na Eq. 10.13. 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 10.1 Caráter metálico do hidrogênio 





Os planetas Saturno, Júpiter, Urano e Netuno são chamados de planetas gasosos, ao contrário dos planetas terrestres (Mercúrio, Terra, Venus e Marte), que têm superfícies sólidas. 
Estes últimos ficam mais próximos do Sol em comparação com os planetas gasosos. Por meio das missões Pioneer, Voyager, Galileo e Cassini, da NASA (iniciadas em 1972), agora 
temos significativo conhecimento a respeito dos quatro planetas gasosos. Saturno, Júpiter, Urano e Netuno consistem principalmente em He e H2, com pequenas quantidades de CH4 
e NHs. Os planetas (possivelmente com exceção de Júpiter) têm caroços rochosos sólidos cercados por gelo e, então, H2 e He. Esses elementos estão sujeitos a condições extremas de 
temperatura e pressão, e, em Saturno e Júpiter (onde o Hz e o He são os componentes dominantes dos planetas), há uma transição de Hz molecular para hidrogênio metálico à 
medida que a pressão aumenta na direção do centro do planeta. Um modelo baseado no campo gravitacional de Saturno e em seu período de rotação interna sugere que a transição 
ocorre a meio caminho do centro do planeta. No entanto, é uma tarefa extremamente difícil estabelecer o caráter metálico do hidrogênio na Terra. 

Um relatório de 1996 do Laboratório de Livermore (EUA) descrevia como, quando uma fina camada de H; líquido é submetida a enorme pressão de choque, são observadas 
variações da condutividade consistentes com a formação do hidrogênio metálico. Nos experimentos, foi observado que, a uma pressão de 93 GPa (GPa = gigapascal = 10º Pa), a 
resistividade do hidrogênio líquido era de =0,01 Q m (resistividade: veja a Seção 6.8). À medida que a compressão de choque aumentava a pressão para 140 GPa, a resistividade do 
hidrogênio líquido diminuía para 5 x 10% Q m e permanecia constante até 180 GPa, a mais alta pressão testada. Uma resistividade de 5 x 10% Q m é típica de um metal líquido; 
para comparação, a do mercúrio líquido a 273 K e à pressão atmosférica é 9,4 x 107 Q m. A baixas pressões, o hidrogênio líquido contém moléculas de Hz; a lacuna da banda (veja a 
Seção 6.8) é muito grande (=15,0 eV) e o elemento é um isolante elétrico. Submeter o H; líquido a enormes pressões por compressão de choque resulta em uma drástica redução da 
lacuna da banda. O elemento atravessa um estágio semicondutor e finalmente mostra condutividade elétrica típica de um metal quando a lacuna da banda é =0,3 eV. A tremenda 
pressão também faz com que cerca de 10% das moléculas de H2 se dissociem. Esses resultados têm sido aplicados para atualizar modelos do interior de Júpiter. O raio de Júpiter é de 
71.400 km, e propõe-se que as condições de pressão e temperatura sejam tais que o hidrogênio líquido é metálico relativamente próximo (7.000 km) da superfície do planeta. O 
campo magnético na superfície de Júpiter é de cerca de 10) T (T = tesla) em comparação a uma intensidade de campo de 5 x 10 T na superfície da Terra. Esse valor é 
consequência do núcleo de ferro magnético da Terra; o valor do campo em Júpiter surge do núcleo de hidrogênio líquido de Júpiter e a alta intensidade de campo é consistente com 
o estado metálico ser atingido relativamente próximo da superfície do planeta. 

Em 1998, foram realizados experimentos nos EUA voltados para a reprodução de previsões teóricas de que o H; se dissociaria e formaria uma rede semelhante à de um metal 
alcalino sob pressões de >340 GPa. Uma célula de bigorna de diamante foi usada para gerar uma pressão de 342 + 10 GPa, mas não houve qualquer evidência experimental para a 
formação de hidrogênio semelhante a metal alcalino. Em 2002, físicos franceses realizaram medições ópticas do hidrogênio sólido em pressões de até 320 GPa. Não foram 
observadas quaisquer variações estruturais, mas o escurecimento da amostra é consistente com o fato de a lacuna da banda tornar-se menor. A partir dos dados, prevê-se que a 
lacuna da banda tende a zero (isto é, o surgimento do caráter metálico) em torno de 450 GPa. No entanto, até hoje foram infrutíferas as tentativas de conceder ao H> sólido um 
caráter metálico. Sob pressões extremamente elevadas, o H2 (normalmente uma molécula apolar) sofre uma redistribuição de carga eletrônica tal que a contribuição iônica para a 
ligação (representada pela forma de ressonância H*—H”) torna-se importante. Essa notável descoberta poderá ajudar a explicar por que as tentativas de formar hidrogênio metálico 
no estado sólido não obtiveram sucesso. 





Os planetas do sistema solar: os maiores planetas são Júpiter, Saturno (mostrado com seus anéis característicos), Netuno e Urano. Plutão (mostrado na parte superior à esquerda da ilustração) foi reclassificado como um planeta 
anão. 
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MEIO AMBIENTE 


Boxe 10.2 A célula a combustível vai substituir o motor de combustão interna? 








Reabastecimento de um veículo utilizando uma célula a combustível de hidrogênio com H2 líquido em Munique, Alemanha. 


Em 1839, William Grove observou que, quando a corrente era desligada em uma célula eletrolítica que utilizava eletrodos de Pt, cuja água estava sendo eletrolisada produzindo 0; e 
H2, uma pequena corrente continuava a fluir, mas na direção oposta à corrente que tinha acionado a célula eletrolítica. A observação constituiu a primeira célula a combustível, 
embora esse nome não tenha sido apresentado até 1889. A energia química produzida a partir da reação: 


2H, + O, — 2H,0 catalisada pela Pt 


é eficientemente convertida em energia elétrica. Durante o século XX, houve uma série de esforços de pesquisas para explorar a energia elétrica a partir de células a combustível. As 
células a combustível alcalinas (contendo como eletrólito o KOH aquoso, eletrodos de carbono e um catalisador de Pt com o Hz como combustível) e as células a combustível de ácido 
fosfórico (contendo como eletrólito o H;P0, aquoso, eletrodos de carbono platinizado, e como combustível o H2) foram usadas com sucesso para produzir energia elétrica e fornecer 
água potável para as missões espaciais Gemini, Apollo e para o ônibus espacial. 

A primeira década do século XXI tem presenciado um progresso significativo no desenvolvimento e no uso ativo de veículos que funcionam com células a combustível de 
hidrogênio, baterias recarregáveis (veja o Boxe 11.3) e combustíveis de biomassa. A combustão do Hz produz apenas H20, e o di-hidrogênio é, portanto, um combustível 
ecologicamente limpo que, em princípio, é ideal para mover os milhões de veículos em nossas estradas. Desde 1997, várias cidades em todo o mundo introduziram o ônibus sem 
emissão da Daimler-Benz (o Nebus), que contém uma célula a combustível que funciona a H2, estocado em tanques pressurizados no espaço do teto do ônibus. Ao final de 2001, a 
Daimler-Chrysler lançou o projeto Transporte Urbano Limpo para a Europa (sigla em inglês, CUTE) segundo o qual Amsterdã, Barcelona, Hamburgo, Londres, Luxemburgo, Madri e 
Reiquiavique operam um número limitado de ônibus com célula a combustível. Na Islândia, a Shell, a Daimler-Chrysler e a General Motors estão atualmente fazendo significativos 
avanços em tecnologias de célula a combustível de hidrogênio, com o resultado de que a Islândia está voltada para ter uma economia do hidrogênio por volta de 2050. Isso vai 
funcionar em harmonia com os extensos suprimentos de energia hidrelétrica e geotérmica. 

A aplicação da tecnologia de célula a combustível ao sistema mundial de transportes como um todo, ou mesmo com uma fração dele, tem enormes obstáculos. Em primeiro 
lugar, para abrir um mercado competitivo, qualquer produto novo saído da indústria de veículos a motor deve ser pelo menos tão eficiente quanto os veículos que funcionam com 
motor de combustão interna. Além do desempenho, os fatores a serem considerados incluem custo, armazenamento do combustível e segurança. A percepção pública do Hz é a de 
um gás explosivo, e a maioria dos consumidores provavelmente considera o Hz mais perigoso que os combustíveis de hidrocarbonetos. Em segundo lugar, a infraestrutura atual (por 
exemplo, distribuição e reabastecimento de combustível) para sistemas de transporte de veículos é projetada para combustíveis à base de carbono. Uma mudança para combustíveis 
à base de hidrogênio seria de custo enormemente elevado. 

Impulsionada amplamente pela legislação ambiental para controle da poluição, a indústria de motores atualmente está muitíssimo envolvida no desenvolvimento de células a 
combustível. As montadoras de automóveis planejam ter veículos de célula a combustível nos showrooms em 2015, mas um dos problemas que devem superar é a forma segundo a 
qual o hidrogênio (combustível) deverá ser entregue e armazenado. O hidrogênio pode ser armazenado na forma de H líquido (a <1 MPa, 20 K) ou H2 gasoso comprimido (a 35-70 
MPa, =292 K). A compressão do gás é necessária porque o H2 tem baixa densidade. As altas pressões necessárias exigem tanques extremamente resistentes para segurança, e os 
fabricantes de carros estão optando por materiais de fibra de carbono leves com os quais se fabricam tanques de combustível de H2 comprimido. Outros métodos de armazenamento 
de H; incluem a adsorção a baixas temperaturas (crioadsorção) em materiais com altas áreas de superfície — por exemplo, o carvão ativado. Embora porosas, as zeólitas têm baixas 
capacidades de armazenamento para o H2. As estruturas organometálicas (sigla em inglês, MOF) também são potenciais recipientes de armazenamento de Hz e são o foco de 
estudos ativos. Em todos esses métodos de armazenamento, o H; fica fisicamente inalterado. Uma estratégia alternativa é armazenar o hidrogênio em compostos químicos como o 
NaBH;, ou hidretos intersticiais (veja a Seção 10.7). A hidrólise catalisada do NaBH; libera Hz para uso como combustível: 


NaBH; + 4H,0 — 4H, + NaOH + H;BO; 


Esse tipo de sistema de armazenamento de hidrogênio tem sido testado pela Chrysler, mas não parece adequado para aplicação em larga escala. Parece que os hidretos de metal 
intersticiais são mais promissores (veja a seguir). Em termos da energia armazenada por unidade de massa, o H2 fornece 120 MJ kg”!. No entanto, deve-se considerar o que isto 
significa em termos do volume necessário de Hz que tem que ser armazenado em um veículo para permitir uma distância operacional aceitável entre as paradas para 
reabastecimento. A capacidade de energia armazenada de H; por unidade de volume é =2,8 GJ m`? a uma pressão de 35 MPa, ou =8,5 GJ m”? para o H; líquido a 20 K. O gráfico visto 
a seguir neste boxe ilustra que, em termos de energia armazenada por unidade de massa, o Hz parece ser um excelente combustível quando comparado a uma série de combustíveis 
à base de carbono. No entanto, a comparação é desfavorável quando se considera em termos de energia armazenada por unidade de volume. A compressão do Hz a alta pressão (por 
exemplo, 69 MPa em um tanque de fibra de carbono) é a estratégia que está sendo adotada por muitos fabricantes de veículos. 

O Departamento de Energia dos EUA propôs que as montadoras busquem uma meta de 9 GJ m™ de Hz em um veículo que funcione com célula a combustível. O gráfico visto a 
seguir neste boxe mostra que os hidretos de metal intersticiais podem armazenar cerca de 12 GJ m* e podem ser uma opção realista para o armazenamento do H2 em veículos. 

Ao final de 2002, a Toyota Motors Sales, EUA, Inc. anunciou a entrega de dois veículos com célula a combustível para a Universidade da Califórnia, em Irvine, e para a 
Universidade da Califórnia, em Davis, e em uma nota à imprensa (http://pressroom.toyota.com) a companhia usou isso para marcar o “primeiro passo de um plano para estabelecer 
parcerias da comunidade de célula a combustível na Califórnia com o governo, empresas e universidades que atacarão os desafios de produto, infraestutura e aceitação pelo 
consumidor”. 
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[Dados: B. McEnaney (2003) Chem. Brit., vol. 39 (Jan. issue). p. 24] 


Até 2006, os fabricantes, incluindo-se Daimler-Chrysler, Honda, Toyota, BMW e Ford, haviam produzido quase 200 protótipos de veículos movidos a célula a combustível de 
hidrogênio (sigla em inglês, FCV). Desde 2006 houve uma mudança para veículos híbridos (sigla em inglês, FCHV) em que a energia elétrica produzida pela célula a combustível de 
hidrogênio é utilizada para mover um motor elétrico, e pode também recarregar uma bateria (por exemplo, hidreto de níquel metálico ou íons de lítio) para fornecer um segundo 
suprimento de energia. Esses veículos não deverão ser confundidos com veículos elétricos híbridos (sigla em inglês, HEV), como o Prius da Toyota ou o Insight da Honda, que 
combinam motores elétricos com um motor de combustão interna convencional. Os HEV já estão estabelecidos no mercado de automóveis, assim como os veículos elétricos híbridos 
tipo plug-in que contêm baterias recarregadas a partir de uma fonte de energia externa quando o carro está parado. Esse suprimento de energia elétrica adicional reduz a 
quantidade de combustível fóssil utilizado pelo veículo. 

Uma alternativa para o uso de um suprimento de combustível de H2 direto é reabastecer o veículo com um combustível à base de carbono, tal como o metanol, e utilizar um 
processador de combustível on-board para transformá-lo em H2. Esse processo tem a desvantagem de gerar subprodutos: CO e/ou CO; e Nz ou NOx (veja o Boxe 15.7). Assim, o 
veículo é classificado como de emissões reduzidas em vez de emissões nulas. Uma vantagem de usar um suprimento de Hz indireto em vez de direto é que não há mais a 
necessidade de providenciar postos de combustível de hidrogênio. Como consequência, os custos de infraestrutura são reduzidos. 

Finalmente chegamos à célula a combustível propriamente dita. Além da célula a combustível de Grove original e das células a combustível de ácido fosfórico utilizadas na 
tecnologia espacial, outros tipos de célula incluem a célula a combustível de carbonato fundido (com um eletrólito fundido de Li>C03/NazC03), a célula a combustível de óxido sólido 
(que contém um eletrólito de óxido de metal sólido) e a célula a combustível de membrana de eletrólito polimérico (sigla em inglês, PEM). As células a combustível de carbonato 
fundido e de óxido sólido exigem altas temperaturas operacionais (=900 e 1300 K, respectivamente). Na indústria de motores, a maior atenção está concentrada na célula a 
combustível tipo PEM. A célula contém uma membrana polimérica condutora de prótons, eletrodos de carbono e um catalisador de Pt. A temperatura operacional de =350 K é 
relativamente baixa, e isto quer dizer que o tempo para arranque é menor que para as células a combustível de carbonato fundido e de óxido sólido. Na realidade, a célula a 
combustível tipo PEM é uma pilha de células. Cada célula é conhecida como um conjunto de eletrodos-membrana (sigla em inglês, MEA) e compreende um anodo e um catodo na 
forma de uma folha de fibra de carbono platinizado separados por uma membrana condutora de prótons. Esta última é normalmente feita de Nafion (um polímero perfluorado com 
grupos de ácido sulfônico ligados ao longo da cadeia). As unidades de MEA são conectadas em série por placas de campo de escoamento em fibra de carbono ou em polipropileno, 
por meio das quais o H; e o ar podem passar (o H2 para o anodo e o 0, para o catodo): 


ánodo Catodo 
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Placa de campo Membrana condutora Flaca de campo 
de escoamento de prótons de escoamento 


As reações do anodo e do catodo são, respectivamente: 


O, + AHY Lda — 2H,0 


A passagem de prótons pela membrana permite que ocorra a reação global da célula que produz energia: 
2H, + O, — 2H,0 


Cada célula gera cerca de 0,7 V, daí a necessidade da pilha de células para produzir energia suficiente para alimentar um motor elétrico. 

O alto custo da platina significa que a indústria de carros luta para reduzir a quantidade de catalisador necessária em uma célula a combustível tipo PEM. As estratégias atuais 
concentram-se no uso de nanopartículas de PtM (M = outro metal do bloco d), nanopartículas com um núcleo de PtM envolvido em átomos de Pt, e finas películas de Pt dispersas 
sobre suportes de nanoestruturas. Os catalisadores à base de ferro seriam muito mais baratos, mas seu desempenho geralmente não é bom. Um avanço promissor (ainda no estágio 
de pesquisa) é na aplicação de catalisadores à base de ferro suportados em carbono microporoso nos quais se imagina que os cátions de ferro fiquem coordenados nos sítios do 
(Fe(fen)+*, sendo as unidades de fenantrolina incorporadas em folhas de grafita. 

Discussões mais aprofundadas sobre células a combustível, e os problemas de projeto e de fabricação que precisam ser superados para tornar o veículo alimentado por células a 
combustível uma opção viável para o futuro podem ser encontrados nas referências ao final do capítulo. 
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CH, + H,0 Co+3H, (10.13) 
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CO, + 3H; CH;0H + H:O 
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A densidade e o ponto de ebulição muito baixos do H, tornam os custos de transporte em larga escala 
inaceitavelmente elevados. Desse modo, para aplicações industriais como o processo Haber- Bosch, o Ho é 
produzido in situ pelas reações 10.13 e 10.14. O subproduto CO, é absorvido em KCO; alcalino aquoso e pode 
ser recuperado por aquecimento (Eq. 10.16). 

CO, + KCO; + H-0 z 2KHCO,; (10.16) 

A 

O fato de os combustíveis fósseis conduzirem a emissões de gases responsáveis pelo efeito estufa (veja o Boxe 
14.7) e devido as reservas de carvão, gás e petróleo da Terra estarem sendo gradativamente exauridas, exige uma 
mudança urgente de direção para a chamada economia do hidrogênio. A energia pode ser produzida diretamente 
pela combustão do H, (reação explosiva 10.17) ou eletroquimicamente em células a combustível (veja o Boxe 
10.2). O di-hidrogênio é um combustível limpo, pois sua oxidação produz apenas H20, e não há envolvimento de 
quaisquer emissões regulamentadas. E também um meio de armazenar energia (cada ligação H-H armazena 436 
kJ mol!) até ser liberada na oxidação. 


2H- + O, — 2H,0 (10.17) 


Embora a reação 10.17 pareça ser a solução ideal para problemas ambientais e econômicos em torno dos 
combustíveis fósseis, o H) não é naturalmente abundante na atmosfera terrestre (veja a Fig. 15.1b). A produção de 
H: a partir de recursos renováveis é, portanto, um dos maiores desafios que as equipes de pesquisa enfrentam no 
século XXI. Isto vem acoplado com o desenvolvimento de meios para explorar fontes de energia limpas e 
sustentáveis. Como a Terra recebe terawatts de energia por dia vinda do Sol (muito mais energia do que 
atualmente é consumido pelas pessoas em todo o mundo), a conversão da energia solar em energia elétrica (veja a 
Seção 28.3, no Volume 2) e o uso da energia solar para produzir Hz são duas metas principais da pesquisa atual. 

Na fotossíntese natural, as plantas verdes, as algas verdes e as cianobactérias utilizam a energia solar para 
quebrar H2O e converter CO, em carboidratos (Eq. 10.18). O processo iniciado pela luz utiliza o sítio ativo da 
enzima Fotossistema II (veja a Seção 21.8, no Volume 2) para oxidar H20, liberando elétrons que são passados ao 
longo de um caminho redox para receptores de elétrons que finalmente reduzem o CO». Os prótons produzidos na 
cisão da água (Eq. 10.10) são absorvidos no produto carboidrato. A fotossíntese efetivamente converte energia 
solar em energia armazenada nos carboidratos. A luz incide em pigmentos coloridos de clorofila (clorofila a, 
clorofila b, xantofilas e carotenoides), que absorvem luz em todo o espectro visível. 


2H,0 — O, + 4H+ + de (10.19) 


O desafio é desenvolver sistemas químicos que absorvam a energia solar que é, então, controlada para acionar 
processos de transferência de elétrons que resultem na cisão da água, com os elétrons sendo empregados para 
reduzir o H” (por exemplo, em H,) ou uma fonte de carbono oxidado (por exemplo, o CO2). Em termos de 
termodinâmica, a cisão fotolítica da água é um processo árduo. A oxidação da H2O requer um forte agente 
oxidante (Eº > +1,23 V, pois o potencial de redução-padrão para o inverso da Eq. 10.19 é —1,23 V) e um 
catalisador redox. A redução de prótons em H, também requer um catalisador redox. Na natureza, as enzimas 
chamadas hidrogenases desempenham esse papel (veja a Seção 29.4, no Volume 2). Nos sistemas artificiais, o 
[Ru(bpi)s]”' (Fig. 10.3) e complexos do rutênio(lI) correlatos são amplamente empregados como 
fotossensitizadores, e muitos complexos de metais do bloco d mais coloridos estão atualmente sendo investigados 
para esse papel. O complexo vermelho-ala ranjado [Ru(bpi);]”* absorve luz de comprimento de onda 452 nm e é 
convertido em uma espécie no estado excitado, que é um agente oxidante e redutor melhor que a espécie no estado 
fundamental. Em teoria, a migração entre o Ru(Il) e o Ru(IIl) permite que a água seja oxidada e que os prótons 
sejam reduzidos. Isto está ilustrado no esquema visto a seguir: 
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Na prática, o sistema só funciona na presença de um agente de extinção, [A]”, que aceite um elétron do complexo 
no estado excitado {[Ru(bpi)}]?"}*, e, então, o passe para a H,O assim que A é oxidado de volta a [A]. Um 
doador de elétrons de sacrifício, D (frequentemente o [EDTA]*), é necessário para reduzir a forma oxidada do 
catalisador de rutênio. O processo completo está resumido a seguir e será discutido completamente na Seção 22.9, 
no Volume 2 (veja a Fig. 22.24): 
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>. Fig. 10.3 (a) Estrutura do [Ru(bpi);]”” (bpi = 2,3'-bipiridina) determinada por difração de raios X para o composto 
K | € 
q ~ [Ru(bpi)s |[PFs|; [M. Biner et al. (1992) J. Am. Chem. Soc., vol. 114, p. 5197], e (b) representação esquemática do 


[Ru(bpi);|**. Código de cores: Ru, vermelho; C, cinza; N, azul; os átomos de H são omitidos. 


Um processo fotolítico (fotólise) é iniciado pela luz; em uma equação, isto é indicado por An sobre a seta; os reagentes são ditos fotolisados. 


Reatividade 


O di-hidrogênio não é muito reativo em condições ambientes, mas a falta de reatividade é de origem cinética, em 
vez de termodinâmica, e vem da força da ligação H—H (Tabela 10.3). A reação em cadeia ramificada entre o H2 e 
o O, é iniciada por uma centelha, e a explosão resultante (ou “pop” em uma escala menor) é bem conhecida no 
teste qualitativo para o H5. Parte do esquema de reação é dado (de forma simplificada) nas Eqs. 10.20-10.24. A 
ramificação eficiente resulta em uma rápida reação explosiva, e é a razão pela qual é efetivo em combustíveis para 
foguetes. 


H, — 2H' iniciação (10.20 
H, + O, — 20H iniciação (10,21) 
H +0, — OH + O ramificação (10.22) 
O +H, — 0H +H ramificação (10,23) 
OH + H, — HO + H' propagação (10,241 


Os halogênios reagem com o H (Eq. 10.25) com a facilidade da reação diminuindo à medida que se desce ao 
longo do grupo 17. Mesmo em baixas temperaturas o F, reage de modo explosivo com o H, em uma reação em 
cadeia radicalar. Na reação entre o Cl e o H5 induzida pela luz, a etapa inicial é a clivagem homolítica da ligação 
CI-CI para dar radicais CI" (Eq. 10.26) que reagem com o H, para dar H’ e HCl] em uma das séries de etapas na 
cadeia radicalar; o HC] pode ser formado em uma etapa de propagação ou de terminação. 


H- + A, — 2HX X = F, CI, Br, I (10.25) 


Cl — 2Cr (10.26) 


As reações do H, com o Br, ou o l, ocorrem exclusivamente em temperaturas mais altas e também envolvem a 
clivagem inicial da molécula X2. Para o Br, (mas não para o l2) o mecanismo é uma cadeia radicalar (sequência de 
equações 10.27) 


Br, — 2Br 

Br + H, — HBr+H' 

H` + Bry — HBr + Br , (10.27) 
HBr + H` — Br + H; 

2Br — Br, 


O di-hidrogênio reage com muitos metais quando aquecido para formar hidretos metálicos, MH, embora eles não 
sejam necessariamente estequiométricos (por exemplo, o TiH,5). Pela ação de uma descarga elétrica, o H é 
parcialmente dissociado em átomos, particularmente em baixas pressões. Isto fornece uma fonte reativa do 
elemento, e facilita a combinação com os elementos (por exemplo, o Sn e o As) que não reagem diretamente com 
O Ho. 

A reação entre o N e o H; (Eq. 10.28) é de grande importância industrial. No entanto, a reação é 
extremamente lenta e as misturas de Nọ e H} permanecem indefinidamente inalteradas. A manipulação da 
temperatura e da pressão e o uso de um catalisador são essenciais. (Há mais informações sobre catalisadores e suas 
aplicações industriais no Capítulo 25, no Volume 2.) 


3H-(g) + No(g) = 2NH; (g) (10.28) 


A interação entre uma superfície catalítica e o H, enfraquece e ajuda na clivagem da ligação H-H (Fig. 10.4). Em 
uma escala industrial, a hidrogenação de enorme número de compostos orgânicos insaturados é realizada nas 
superfícies de metais como N1, Pd e Pt. O uso de catalisadores homogêneos também é importante, por exemplo, 
reação 10.29 (processo de hidroformilação), e será definido no Capítulo 25, no Volume 2. 


catalisador de CUOCO), 


RHC=CH; + H; + CO 
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(10.29) 
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A molécula de H, aproxima-se A ligação H-H é clivada 
da superficie do metal e as ligações M-H são formadas 


Fig. 10.4 Representação esquemática da interação de uma molécula de H) com a superfície de um metal produzindo os átomos 
de hidrogênio adsorvidos. O esquema não tem nenhuma implicação no mecanismo detalhado do processo. Mais detalhes acerca 
de catálise heterogênea são dados no Capítulo 25, no Volume 2. 


10.5 Ligações E-H polares e apolares 


Embora nos refiramos a compostos do tipo EH, (E = qualquer elemento) como hidretos, e isso tenda a sugerir a 
presença do H- (ou, pelo menos, do Hs), a diferença dos valores de eletronegatividade entre E e H significa que a 
ligação E-H pode ser apolar, ou polar em qualquer um dos sentidos mostrados na Fig. 10.5. Para o H, x? = 2,2 e 
uma série de ligações E-H, nas quais o E é um elemento do bloco p (por exemplo, B-H, C-H, SH, P-H), são 
essencialmente apolares. Como os metais são eletropositivos, o átomo de H em uma ligação M—H leva uma carga 
parcial à. Ao contrário, o N, o O e o F são mais eletronegativos que o H, e nas ligações N-H, O-H e F-H o 
átomo de H leva uma carga parcial ô”. 
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E — H E— H 
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Fig. 10.5 A direção do momento de dipolo em uma ligação E-H polar depende dos valores das eletronegatividades relativas. Os 
valores da eletronegatividade de Pauling, y’, são dados no Apêndice 7. A direção na qual a seta aponta (ô- para d+) é definida 
por convenção do SI. 


O ambiente molecular de uma ligação E-H também influencia a magnitude do dipolo da ligação e as 
propriedades associadas com a ligação. Isto é demonstrado por uma comparação dos valores de pK, para o 
CH;CO,H (pKa = 4,15) Co CF;CO,H (pKa = 0,23). 





O íon triangular equilátero [H3]* pode parecer uma novidade teórica, e tem sido o assunto de muitos estudos teóricos. No entanto, assim como Júpiter e Saturno têm oferecido desafios 
no que tange ao hidrogênio metálico (veja o Boxe 10.1), Júpiter também tem provado ser uma fonte estimulante de dados espectroscópicos, cuja análise tem confirmado a existência do 
[H3]*. A atmosfera de Júpiter consiste principalmente em di-hidrogênio, e a formação do [H3]* tem sido explicada em termos da ionização do H;, realizada por colisões entre moléculas 
de H: e partículas carregadas (com energias cinéticas extremamente elevadas) que se originam na magnetosfera de Júpiter: 


H, — [Ha] * +e 


Propõe-se que outras colisões entre o H2 e o [H2]" levem à formação do [H;]*: 


E + [H+ — H; +H 


A 


A química deste cátion nas atmosferas de Júpiter e de Urano é assunto de contínua pesquisa. 


Leitura recomendada 


L.M. Grafton, T.R. Geballe, S. Miller, J. Tennyson and G.E. Ballester (1993) Astrophys. J., vol. 405, p.761 — ‘Detection of tri-hydrogen(1+) ion from Uranus.. 
S. Miller and J. Tennyson (1992) Chem. Soc. Rev., vol. 22, p. 281 — '[H;]* in space. 

S. Miller et al. (2006) Phil. Trans. R. Soc. A, vol. 364, p. 3121 — “[H3]*: the driver of giant planet atmospheres. 

J. Tennyson and S. Miller (2001) Spectrochim. Acta Part A, vol. 57, p. 661 — ‘Spectroscopy of H3* and its impact on astrophysics.. 


10.6 Ligação de hidrogênio 


A ligação de hidrogênio 
Uma ligação de hidrogênio é formada entre um átomo de H ligado a um átomo eletronegativo e um átomo eletronegativo que possui um par isolado de elétrons. 


Os dados físicos e estruturais em estado sólido para muitos compostos oferecem evidência da formação de 
ligações de hidrogênio intermoleculares. Tais interações surgem entre um átomo de H ligado a um átomo 
eletronegativo e um átomo eletronegativo que possui um par isolado de elétrons, isto é, X-H: ::: Y, onde o átomo Y 
pode ou não ser o mesmo que X. Não é necessário que o átomo eletronegativo X seja altamente eletronegativo 
para haver uma significativa interação de ligação de hidrogênio. Assim, além das ligações de hidrogênio do tipo 
F-H: F, O-H: F, N-H----F, O-H: 0O, N-H::: 0O, O-H----N e N-H----N, agora está bem reconhecido que as 
ligações de hidrogênio mais fracas, em particular as interações C-H----O, desempenham um importante papel nas 
estruturas em estado sólido de moléculas pequenas e sistemas biológicos. A ampla variedade de interações que 
atualmente são classificadas como ligações de hidrogênio significa que a definição da ligação de hidrogênio não 
deve ser tão restritiva. Uma definição moderna de uma ligação de hidrogênio, que não depende diretamente do 
conceito de eletronegatividade, foi proposta por Steiner:7 


Uma interação X—H----Y é chamada de ligação de hidrogênio se ela constitui uma ligação local e se X-H age como um doador de prótons para Y. 
Uma definição abrangente foi recentemente proposta pela IUPAC: 


A ligação de hidrogênio é uma interação atrativa entre o hidrogênio de um grupo X-H e um átomo ou um grupo de átomos Y, na(s) mesma(s) molécula(s) ou em molécula(s) 
diferente(s), onde há evidência de formação de ligação. 


Agora está bem reconhecido que o termo “ligação de hidrogênio” cobre uma ampla gama de interações com 
uma variação correspondente em forças de interação. A Tabela 10.4 lista exemplos representativos. 

Já descrevemos a rede de ligação de hidrogênio no gelo (veja a Seção 7.2). Neste ponto, conforme na maioria 
das interações de ligação de hidrogênio, o átomo de H fica assimetricamente posicionado em relação aos dois 
átomos com os quais ele interage. A associação nos ácidos carboxílicos (veja o Boxe 10.4) é uma consequência da 
ligação de hidrogênio. Em uma interação X-H----Y típica, a ligação covalente X-H é ligeiramente mais longa e 
mais fraca que uma ligação comparável na ausência da ligação de hidrogênio. Em tais casos, a interação pode ser 
considerada em termos de uma interação eletrostática entre um H da ligação covalente com uma carga d* e um par 
isolado de elétrons no átomo adjacente. Algumas observações experimentais não podem ser explicadas em um 
modelo puramente eletrostático, e apontam na direção de uma contribuição covalente cuja importância aumenta à 
medida que a ligação de hidrogênio fica mais forte. 

A Tabela 10.4 mostra valores típicos de entalpias de dissociação de ligação de algumas ligações de hidrogênio. 
Os dados da tabela foram obtidos de cálculos em espécies isoladas. Portanto, esses valores de entalpia são apenas 
aproximados quando aplicados a ligações de hidrogênio entre moléculas em uma rede no estado sólido. Os valores 
de entalpia para essas interações não podem ser medidos de forma direta. Um exemplo de como as forças de 
ligações de hidrogênio podem ser obtidas experimentalmente vem da dissociação de um díimero do ácido 
carboxílico no estado de vapor (Eq. 10.30). 


O—H A] 
R—C. “C—R ===  2RCOH (10.30) 
"a, 


Ch mnH— O 


A posição de equilíbrio 10.30 é dependente da temperatura, e o AH? da reação pode ser obtido a partir da variação 
de K, com a temperatura: 
dilin K) AH” 

dT RT? 
Tabela 10.4 Valores típicos para a entalpia de dissociação de ligação de diferentes tipos de ligações de hidrogênio. Os valores 
estão calculados para espécies em fase gasosa* 


Categoria da ligação de hidrogênio Ligação de hidrogênio (::::) Entalpia de dissociação/kJ mol”! 
Simétrica F....H....F no [HH] (veja a Eq. 10.26) 163 
Simétrica O-..-H...-O no [H50,]* (veja a estrutura 10.2) 138 
Simétrica N----H----N no [N2H7]* (veja a estrutura 10.4) 100 
Simétrica 0----H----0 no [H303] (veja a estrutura 10.3) 96 
Assimétrica N=H:---O no [NH4]*-.--OH> 80 
Assimétrica 0-—H----CI no OH>::--CI” 56 
Assimétrica 0-—H:---0 no OH2----0H2 20 
Assimétrica S—H.-.S no SHp:::-SH> 5 
Assimétrica C-H-...0 no HC=CH--.-0H; 9 
Assimétrica C-H:---0 no CH4----OH; 1a3 


* Os dados foram extraídos de: T. Steiner (2002) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 41, p. 48. 





A Fig. 7.1 ilustrou como a ligação de hidrogênio entre as moléculas de H20 no estado sólido produz uma rede rígida. A ligação de hidrogênio é responsável por muitos padrões de 
agrupamento em estruturas no estado sólido. Entre os compostos que formam dímeros estão os ácidos carboxílicos e as amidas: 
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Os solventes de cristalização podem estar envolvidos nos padrões de agrupamento — por exemplo, a H20 ou o MeOH: 
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A ligação de hidrogênio entre ácidos dicarboxílicos pode resultar na formação de cadeias: 
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Se estiverem presentes três ou mais grupos funcionais carboxílicos em uma molécula, folhas bidimensionais ou redes tridimensionais podem se formar dependendo do arranjo 
espacial dos grupos C0,H. O mesmo princípio pode ser aplicado à construção de estruturas no estado sólido nos quais os blocos de construção são complexos de coordenação. Considere 








os seguintes ligantes piridínicos: 
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Se o ligante se coordena com um íon metálico por meio do doador N, as unidades periféricas de ácido carboxílico no complexo metálico podem associar-se umas com as outras por 
ligação de hidrogênio. Um exemplo é o trans-[PdCl)L,] (L = ácido piridina-3-carboxílico) que forma cadeias infinitas: 
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[Dados: Z. Qin et al. (2002) Inorg. Chem., vol. 41, p. 5174.] 
No complexo porfirina de zinco(Il), visto a seguir, os quatro grupos periféricos de C0,H estão orientados de tal maneira que se formem folhas bidimensionais suportadas por ligação de 


hidrogênio. Cada íon Zn?* fica octaedricamente ligado por uma porfirina e dois ligantes água. 





[Dados: Y. Diskin-Posner et al. (1999) Chem. Commun., p. 1961.) 


Leitura recomendada 


A.M. Beatty (2003) Coord. Chem. Rev., vol. 246, p. 131 — “Open-framework coordination complexes from hydrogen-bonded networks: 





ð >. Fig. 10.6 No estado de vapor, o ácido fórmico existe na forma de (a) um monômero e (b) um dímero, cujas estruturas 
a foram determinadas por difração de elétrons. (c) No estado sólido, é formado um conjunto mais complexo conforme 

revelou um estudo de difração de nêutrons do ácido fórmico deuterado, DCO,D; a figura mostra que as moléculas se 
agrupam em fitas que ficam perpendiculares e paralelas umas às outras. [A. Albinati et al. (1978) Acta Crystallogr., Sect. B, vol. 
34, p. 2188.] As distâncias estão em pm. Código de cores: C, cinza; O, vermelho; H, branco; D, amarelo. 


Para o ácido fórmico (ácido metanoico), o AH? da dissociação na Eq. 10.30 (R = H) é +60 kJ mol”, ou o valor 
pode ser expresso como +30 kJ por mol de ligações hidrogênio. Essa grandeza é frequentemente chamada de 
energia da ligação de hidrogênio, mas isso não é rigorosamente correto, pois outras ligações variam ligeiramente 
quando as ligações de hidrogênio são rompidas (Fig. 10.6a e 10.6b). 

Em algumas interações de ligação de hidrogênio, o átomo de H fica posicionado simetricamente, por exemplo, 
no [HF,] (veja a Fig. 10.9) ou no [Hs05]" (Fig. 10.1). Na formação do [HF] (Eq. 10.31) tem lugar um 
estiramento apreciável da ligação H—F covalente original, dando duas interações H----F equivalentes. 


HF+F — [HF] (10.31) 


A ligação em interações X----H----X é mais bem considerada em termos de uma interação 3c-2e, isto é, como uma 
interação deslocalizada tal qual descrito para o B>Hg na Seção 5.7. Cada ligação H----F é relativamente forte 
(Tabela 10.4), com a entalpia de dissociação de ligação sendo de magnitude semelhante à da ligação F-F no Fz 
(158 kJ mol). Compare isso com a entalpia de dissociação de ligação do HF (570 kJ mol"!). Geralmente ocorrem 
ligações de hidrogênio fortes e simétricas com caráter covalente entre átomos iguais (veja a Tabela 10.4). 
Exemplos comuns envolvem interações entre um ácido e sua base conjugada, em que não há distinção entre os 
átomos doadores (X) e receptores (Y); por exemplo, a Eq. 10.31 e as estruturas 10.2-10.5. 
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Estudos de difração de nêutrons confirmaram que o aduto 10.6 contém uma ligação de hidrogênio N----H----O 
forte e simétrica a 90 K (O-H = N-H = 126 pm). No entanto, o sistema é complicado pela observação de que o 
átomo de H migra para o átomo de O à medida que a temperatura é diminuída de 200 para 20K.* 
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O uso dos descritores qualitativos “forte”, “moderada” (ou “normal” e “fraca” para ligações de hidrogênio é 
comum. Por exemplo, interações O----H----O fortes são comuns para separações O--:--O próximo dos 240 pm, 
enquanto interações O::--H----O moderadas são caracterizadas por distâncias O----O maiores, até =280 pm. Dados 
acurados de difração de nêutrons e de raios X* confirmam que, para interações O-H----O, a diminuição da 
distância O----O de 280 para 240 pm é acompanhada de uma mudança de ligações de hidrogênio eletrostáticas 
assimétricas para interações covalentes simétricas. As ligações de hidrogênio fortes geralmente são lineares (isto 


é, o ângulo X-H-Y é próximo de 180º), enquanto em ligações de hidrogênio “moderadas” os ângulos X-H-Y 
podem variar de 130º a 180º. A transição de ligações de hidrogênio “fortes” para “moderadas” não é clara. As 
chamadas ligações de hidrogênio “fracas” envolvem interações eletrostáticas fracas ou forças de dispersão, e 
incluem interações C-H----O; voltaremos a esse assunto. 
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Fig. 10.7 Tendências em (a) pontos de fusão e (b) ebulição para alguns hidretos do bloco p, EHn. 


Tendências em pontos de ebulição, pontos de fusão e entalpias de vaporização para hidretos 
binários do bloco p 


Geralmente, espera-se que os pontos de fusão e ebulição dos membros de uma série de compostos moleculares 
correlatos aumentem com o aumento do tamanho molecular, devido a um aumento das forças de dispersão 
intermoleculares. Isto é visto, por exemplo, ao longo de uma série homóloga de alcanos. No entanto, uma 
comparação dos pontos de fusão e ebulição dos hidretos do bloco p, EHn, põe em evidência a ligação de 
hidrogênio. A Fig. 10.7 mostra que, para E = elemento do grupo 14, os pontos de fusão e ebulição seguem as 
tendências esperadas, mas, para E = elemento do grupo 15, 16 ou 17, o primeiro membro do grupo apresenta 
comportamento anômalo, isto é, os pontos de fusão e ebulição da NH5, da H2O e do HF são maiores que os 
esperados quando comparando a seus congêneres mais pesados. A Fig. 10.8 ilustra que os valores de AyapH 
apresentam um padrão semelhante. Há uma tentação em pensar que as Figs. 10.7 e 10.8 indicam que a ligação de 
hidrogênio em H2O seja mais forte que em HF. Certamente, os valores da H2O parecem ser particularmente 
elevados. No entanto, esta não é uma conclusão rigorosa. Os pontos de ebulição e os valores de AyapH relacionam- 
se a diferenças entre os estados líquido e gasoso, e há uma evidência independente que, enquanto a ligação de 
hidrogênio na H2O é no estado líquido e não no estado de vapor, a ligação de hidrogênio forte no HF é em ambas 
as fases. 


Entalpia de vaporzaçãoK) mol” 





r: 3 — 3 


Periodo do elemento que participa do composto, E 


Fig. 10.8 Tendências dos valores de AyapH (medidos no ponto de ebulição do líquido) para alguns hidretos do bloco p, EHn. 


Muitos líquidos que sofrem uma transição de líquido para vapor apresentam valores semelhantes de entropia 
de vaporização, isto é, os líquidos obedecem à regra de Trouton (Eq. 10.32). Os desvios da regra empírica de 
Trouton são outra forma de expressar os dados das Figs. 10.7 e 10.8. Para o HF, a H20 e a NH3, AsapS = 116, 109 e 
97 J K! mol", respectivamente. A ligação de hidrogênio em cada líquido diminui sua entropia, e torna a variação 
da entropia quando se vai do líquido para o vapor maior do que teria sido se a ligação de hidrogênio não estivesse 
desempenhando um importante papel. 
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Para liquido — vapor: À 
=88JK ! mol” (10.32) 


Espectroscopia no infravermelho 


O espectro de IV de um hidrato, de um álcool ou de um ácido carboxílico exibe uma absorção característica em 
torno de 3500 cm! atribuída ao modo n(OH) (veja a Fig. 3.13). A amplitude típica dessa banda pode ser explicada 
em termos da participação do átomo de hidrogênio do O-H na ligação de hidrogênio. Em casos nos quais 
podemos comparar as frequências de estiramento da mesma molécula com e sem associação da ligação de 
hidrogênio (por exemplo, a água líquida e o vapor de água), observa-se um deslocamento para número de onda 
superior assim que a ligação de hidrogênio é perdida. Observações semelhantes são feitas para outros sistemas 
com ligação de hidrogênio. 


Estruturas do estado sólido 


A presença da ligação de hidrogênio tem importantes efeitos nas estruturas do estado sólido de muitos compostos, 
conforme já discutimos para o gelo (Seção 7.2) e para os ácidos carboxílicos (Boxe 10.4). As estruturas do estado 
sólido de alguns ácidos carboxílicos simples são mais complexas do que se poderia imaginar à primeira vista. A 
Fig. 10.6c mostra parte do diagrama de agrupamento do estado sólido do ácido fórmico deuterado. A orientação 
das moléculas de DCO,D permite a montagem de uma rede com ligação de hidrogênio mais extensa do que os 
dímeros simples. A estrutura de estado sólido do ácido acético é semelhantemente complexa. 

A estrutura do HF sólido consiste em cadeias em zigue-zague (Fig. 10.94), embora as posições dos átomos de 
H não sejam conhecidas com exatidão. As interações de ligação de hidrogênio persistem no HF nos estados 
líquido e de vapor (veja a Seção 9.7). Os parâmetros estruturais são disponíveis para uma série de sais que contém 
o [HF,]”, e incluem dados de difração de nêutrons para as espécies deuteradas. O ânion é linear com o átomo de H 


posicionado simetricamente entre os dois átomos de F (Fig. 10.9b). A distância H-F é relativamente curta, 
consistente com ligação de hidrogênio forte (veja a Tabela 10.4 e discussão anterior). 

Na descrição do íon [H;0]' na Seção 10.2, também mencionamos o [H505]' e o [H504]". Essas últimas 
espécies pertencem a um grupo mais amplo de íons de fórmula geral [H(OH>)n]”. Em solução, a formação desses 
íons é relevante para as reações que envolvem transferência de prótons. Estudos do estado sólido, inclusive 
estudos de difração de nêutrons nos quais as posições dos átomos de H são determinadas com exatidão, têm 
fornecido dados estruturais para os íons [H505]”, [H,03]”, [H,04]”, [H,,05]' e [H106]. Em cada íon, a ligação de 
hidrogênio desempenha um papel crucial. Dados de difração de nêutrons para o [H505]* em [V(0H,)][H50+] 
[CF;SO;]4 (Fig. 10.1) revelam uma interação simétrica com ligação de hidrogênio O----H----O. Um estudo de 
difração de nêutrons do triidrato do ácido 10.7 mostra a presença do [H;0;]" ao longo da base conjugada do ácido 
10.7. Dentro da unidade [H,03]”, as distâncias O-:--O são 241,1 e 272,1 pm. Nesse sistema, o íon [H,05]" pode 
ser descrito em termos do [H;0:]" -H2O com uma ligação de hidrogênio “forte” na unidade [Hs0,]” e uma 
interação de ligação de hidrogênio “normal” entre as unidades [H505]' e H20. Os éteres de coroa têm sido 
utilizados para estabilizar os íons [H(OH>)]”, e o fator estabilizador é a formação de ligações de hidrogênio entre 
os átomos de O do ligante macrocí clico e os átomos de H do íon [H(OH»)«]". São apresentados dois exemplos na 
Fig. 10.10 que ilustram o encapsulamento de um íon [Hs0+]” dentro de um éter de coroa simples, e a associação 
de uma estrutura em cadeia envolvendo éter de coroa e íons [H;0;]". Nesses íons, os comprimentos de ligação 
(estrutura 10.8) determinados por difração de nêutrons mostram duas ligações de hidrogênio assimétricas, e isto é 
consistente com o [H,03]' ser considerado em termos de [H;0]'-2H,0. Nenhuma formulação detalhada simples 
para um dado íon é apropriada em todos os casos, e o ambiente e o agrupamento cristalino dos íons [H(0H)]' em 
uma dada estrutura de estado sólido influenciam a descrição detalhada da ligação. O íon [H,106]”', 10.9, é um raro 
exemplo de uma espécie dicatiônica [H>(OH5)n]”*. 
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Fig. 10.9 (a) A estrutura do estado sólido do HF consiste em cadeias em zigue-zague. (b) A estrutura do íon [HFs], 
determinada por difração de raios X e nêutrons para o sal K”. 
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>. Fig. 10.10 Estabilização no estado sólido do [Hs0,]* e do [H,0s]' pela ligação de hidrogênio com éteres de coroa: (a) 
“» — estrutura do dibenzo-24-coroa-8; (b) estrutura do [(Hs0,)(dibenzo-24-coroa-8)|* determinada para o sal [AuCl] por 

difração de raios X [M. Calleja et al. (2001) Inorg. Chem., vol. 40, p. 4978]; (c) estrutura do 15-coroa-5; e (d) parte da 
estrutura em cadeia do [(H,0:)(15-coroa-5)|' determinada para o sal [AuCl,|" por difração de nêutrons [M. Calleja et al. (2001) 
New J. Chem., vol. 25 p. 1475]. A ligação de hidrogênio entre os íons [H,0,]' e [H,03]' e os éteres de coroa é mostrada em 


linhas tracejadas; os átomos de hidrogênio dos éteres de coroa são omitidos para fins de clareza. Código de cores: C, cinza; O, 
vermelho; H, branco. 
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Embora as ligações de hidrogênio geralmente envolvam F, O ou N, isto, conforme já mencionamos, não é uma 
visão exclusiva. Os exemplos incluem a estrutura do estado sólido do HCN, que exibe uma cadeia linear com 
interações C-H---:N, o complexo 1:1 formado entre a acetona e o clorofórmio, e a existência de sais que contêm o 
ânion [HCL]. As ligações de hidrogênio C-H----O assimétricas fracas (veja a Tabela 10.4) desempenham um 
papel importante no conjunto de uma ampla variedade de estruturas do estado sólido, variando desde interações 
entre pequenas moléculas até aquelas nos sistemas biológicos. Na rede cristalina, as moléculas do MesNNO; são 


dispostas em cadeias e, conforme mostra a Fig. 10.11, as ligações de hidrogênio C-H----O são responsáveis por 
esse conjunto ordenado. 





fa. Fig. 10.11 Parte de uma das cadeias com ligação hidrogênio na estrutura do estado sólido do MesNNO; determinada por 
q difração de nêutrons [A. Filhol et al. (1980) Acta Crystallogr., Sect. B, vol. 36, p. 575]. Código de cores: C, cinza; N, azul; 
O, vermelho; H, branco. 


Finalmente, chegamos à chamada ligação di-hidrogênio. Trata-se de uma interação eletrostática fraca que pode 
ocorrer entre dois átomos de hidrogênio, um Hº* e um H®. Em termos de classificações de ligação de hidrogênio, 
o átomo de Hº* comporta-se como um doador de ligação de hidrogênio, enquanto o H® é um receptor de ligação 
de hidrogênio. Por exemplo, na estrutura de estado sólido do aduto H;B-NHs, as posições do hidrogênio foram 
localizadas com exatidão por difração de nêutrons. Os valores de eletronegatividade de Pauling do B e do N são 
2,0 e 3,0, respectivamente, e isto leva a ligações polares: Nº—Hº* e Bòt —Hº. Nas moléculas do H;B-NH; 
cristalino, as moléculas agrupam-se conforme mostrado na Fig. 10.12, com os menores contatos N-Hº*--.-Hº-B 
de 202 pm, sendo significativamente menores que o somatório dos raios de van der Waals de dois átomos de H 
(240 pm, veja nota de rodapé no Apêndice 6). A teoria funcional da densidade (sigla em inglês DFT, veja a Seção 
4.13) tem sido empregada para estimar um valor de =13 kJ mol! para a interação Hº*----Hº- no H;B-NH; sólido. 
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>. Fig. 10.12 Na estrutura do H;B:NH; no estado sólido existem contatos intensos N-Hº*----Hº—B (202 pm), 
| representados na figura por linhas cinza tracejadas. A estrutura foi determinada por difração de nêutrons [W.T. Klooster et 
al. (1999) J. Am. Chem. Soc., vol. 121, p. 6337]. Código de cores: B, laranja; N, azul; H, branco. 


Mais além, neste livro, vamos encontrar outros exemplos de estruturas no estado sólido que envolvem ligação 
de hidrogênio. Entre elas estão sistemas do tipo hospedeiro-hóspede chamados de clatratos, nos quais as 
moléculas hospedeiras com ligação de hidrogênio formam estruturas em gaiolas que encapsulam as moléculas 
hóspedes. São dados exemplos na Fig. 12.9, Seção 17.4, Fig. 18.1 e Boxe 14.5. 


Ligação de hidrogênio em sistemas biológicos 


A ligação de hidrogênio é de imensa importância em sistemas biológicos. Um dos exemplos mais bem conhecidos 
é a formação da estrutura de dupla hélice do DNA (ácido desoxirribonucleico). As estruturas da adenina e da 
timina são exatamente correspondentes, permitindo a ligação de hidrogênio entre elas, chamadas então de bases 
complementares. A guanina e a citosina formam o segundo par de bases (Fig. 10.13). A ligação de hidrogênio 
entre esses pares de bases dos filamentos do DNA leva à estrutura da hélice dupla (veja o problema 10.18 no final 
do capítulo). 
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Fig. 10.13 O diagrama à esquerda apresenta duas unidades em um dos filamentos de DNA; o DNA é composto de 
desoxirribonucleotídeos condensados e as quatro nucleobases possíveis são a adenina (A), a guanina (G), a citosina (C) e a 
timina (T). Os diagramas à direita ilustram como os pares de bases complementares em filamentos adjacentes do DNA 


interagem por meio da ligação de hidrogênio. (Veja também a Fig. 10.16.) 





Em quais das seguintes misturas de solventes haverá ligação de hidrogênio intermediária entre moléculas 
de solventes diferentes: (a) Et,O e THF; (b) EtOH e H20; (c) EtNH;, e Et,0? Dê os diagramas que mostrem 
as interações por meio de ligações de hidrogênio prováveis. 


Em cada par de moléculas, procure (1) um átomo eletronegativo em cada molécula, e (11) um átomo de H ligado 


diretamente a um átomo eletronegativo em uma das moléculas.(a) Et;O e THF 
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Não é provável nenhuma ligação de hidrogênio. 
(b) EtOH e H2O 
A ligação de hidrogênio é possível: 
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A ligação hidrogênio é possível: 
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1. Sugira por que o FINH, e o EtOH são miscíveis. 


2. Sugira como a estrutura do ácido benzeno-1,4-dicarboxilico no estado sólido é afetado pela ligação de hidrogênio. 
[Resp.: Veja o Boxe 10.4] 


3. Sugira por que o CH;CO,H existe principalmente na forma de dímeros no hexano, mas como monômeros em água. 


O ligante, L: 





forma um complexo octaédrico [RuCl L:(OH2)], no qual o L coordena por meio dos átomos N* mostrados na figura. Os 
ligantes clorido estão em um arranjo mer, e os dois ligantes são trans um ao outro. A estrutura do complexo no estado sólido 
apresenta um padrão incomum de ligação de hidrogênio intramolecular quádrupla. Desenhe a estrutura do complexo e sugira 
como surgem as interações por meio de ligação de hidrogênio. 

[Resp.: Veja: A.H. Velders et al. (1999) Eur. J. Inorg. Chem., p. 213.] 


10.7 Hidretos binários: classificação e propriedades gerais 


A química detalhada da maioria dos hidretos é considerada nos capítulos posteriores. 


Classificação 


As quatro classes principais nas quais é conveniente classificar os hidretos binários são: 


e metálica; 

e salina (semelhante a um sal); 

e molecular; 

e covalente, com estruturas estendidas. 


Vários hidretos estão localizados nas classes intermediárias ou de fronteira. 


Hidretos metálicos 


Os átomos de hidrogênio são suficientemente pequenos para ocupar os buracos intersticiais em uma rede metálica, 
e a absorção do H> por uma variedade de metais (e também ligas) leva à formação de hidretos metálicos nos quais 
os átomos de hidrogênio residem em cavidades intersticiais. Nesses chamados hidretos metálicos (ou 
intersticiais), a ligação metal- hidrogênio tem que compensar a dissociação da ligação H-H no H3, e a expansão 
da rede metálica (veja a seguir). Os hidretos não estequiométricos TiH, +, HfH, og e HfN» 1 são formados quando o 
titânio e o háfnio reagem com o H3. O nióbio forma uma série de hidretos não estequiométricos de fórmula NbHx 
(0O<x<1)e, em baixo teor de hidrogênio, a estrutura ccc do Nb metálico é retida. Uma propriedade interessante 
desses hidretos metálicos é sua capacidade de liberar hidrogênio sob aquecimento, e isto leva ao seu emprego 
como “recipientes de armazenamento de hidrogênio” (veja o gráfico de barras no Boxe 10.2). As baterias de 
níquel-hidreto metálico dependem de ligas de armazenamento de hidrogênio (veja o Boxe 10.5). 





Boxe 10.5 Baterias de níquel-hidreto metálico 





A propriedade dos hidretos metálicos de “armazenar” hidrogênio tem sido aplicada à tecnologia das baterias, e, durante os anos 1980 e 1990, levou ao desenvolvimento da célula de 
níquel—hidreto metálico (NiMH). A bateria NiMH emprega uma liga metálica tal como o LaNis ou M'Nis, na qual M" é um “metal misch” (normalmente uma liga de La, Ce, Nd e Pr; 
veja a Tabela 27.1) que pode absorver hidrogênio e armazená-lo na forma de um hidreto — por exemplo, o LaNisHs. O componente Ni da liga frequentemente tem aditivos de Co, Al e 
Mn. A liga metálica forma o catodo em uma bateria NiMH. O anodo é feito de Ni(OH);, e o eletrólito é KOH aquoso a 30%. O catodo é carregado com hidrogênio após ser produzido 
em sua forma final. A operação da célula pode ser resumida como segue: 

| Carga 
Anodo: Ni(OH); + JOH] == NiO(0H) +H,0 + e” 


Descarga 








Caro; 
Catodo: M+H,0+e == MH + [OH] 


Descarga 





Carga 





Global: Ni(OHj, + M NiIO(OH) + MH 





Descarga 


O “MH” inicialmente formado no catodo contém átomos de hidrogênio na superfície do metal misch. A adsorção é acompanhada por penetração e difusão superficial dos 
átomos de hidrogênio para o interior da liga de armazenamento de hidrogênio. A bateria recicla o hidrogênio entre o anodo e o catodo, e pode ser carregada e descarregada cerca de 
500 vezes. Durante o carregamento, o hidrogênio é transferido do anodo para o catodo e é armazenado na liga metálica. Durante a descarga, o hidrogênio é liberado da liga, 
transferindo-se do catodo para o anodo. As características da concepção e da descarga das baterias NiMH e NiCd (veja a Seção 21.2) são semelhantes, mas as baterias NiMH mais 
recentes estão substituindo gradativamente as células de NiCd em dispositivos eletrônicos portáteis, como computadores do tipo laptop e telefones celulares. Uma célula de NiMH 
tem =40% mais capacidade elétrica que uma de NiCd operando à mesma voltagem, e uma bateria NiMH não gera resíduos tóxicos, ao passo que o Cd é tóxico. 


Os veículos elétricos híbridos (VEH), como o Prius da Toyota, o Insight da Honda e o Civic Hybrid da Honda, combinam um motor de combustão interna convencional com um 
motor movido a bateria (veja também a discussão ao final do Boxe 10.2). Como rotina, as baterias de níquel—hidreto de metal são aplicadas em veículos elétricos híbridos, embora 
haja uma crescente concorrência das baterias de íons de lítio — por exemplo, no Híbrido Blue $400 da Mercedez-Benz, lançado em 2010 (veja o Boxe 11.3). O Prius da Toyota utiliza 
uma bateria NiMH selada que compreende 168 células x 1,2 V ligadas em série para gerar uma saída de 201,6 V. Um arranjo semelhante é empregado nos VEH da Honda. A carga 
da bateria é obtida pela combinação de potência do motor de combustão interna e um sistema de frenagem regenerativo. Nos sistemas de frenagem convencionais, a energia 
cinética produzida durante a frenagem é gasta na forma de energia térmica. Em um sistema de frenagem regenerativo, a energia cinética é convertida em energia elétrica na bateria 
NiMH. 





Leitura recomendada 


Para discussões da reciclagem de baterias NiMH, veja: 

J.A.S. Tenório and D.C.R. Espinosa (2002) J. Power Sources, vol. 108, p. 70. 

T. Müller and B. Friedrich (2006) J. Power Sources, vol. 158, p. 1498 — ‘Development of a recycling process for nickel-metal hydride batteries’. 

Para um relato detalhado das ligas de armazenamento de hidrogênio, veja: 

X. Zhao and L. Ma (2009) Int. J. Hydrogen Energy, vol. 34, p. 4788 — ‘Recent progress in hydrogen storage alloys for nickel/metal hydride secondary batteries’. 


O paládio é único em sua capacidade de absorver de forma reversível grandes quantidades de H) ou D: (mas 
não outros gases). O metal pode absorver H, até 900 vezes seu próprio volume em temperaturas ambientes. 
Estudos de difração de nêutrons indicam que o H absorvido ocupa buracos octaédricos na rede acc do Pd. À 
temperatura ambiente, são duas as fases do PdHx. A fase a contém baixa concentração de hidrogênio (x = 0,01), 
enquanto para a fase B, x = 0,6. As diferentes dimensões da célula unitária para as duas fases (389,0 pm para o a- 
PdHsx, e 401,8 pm para o B-PdHsx) confirmam que a rede metálica se expande à medida que o teor de hidrogênio 
aumenta. O hidrogênio absorvido tem alta mobilidade dentro do metal. A alta seletividade e permeabilidade das 
membranas à base de paládio permite que elas sejam utilizadas para separar e purificar o H2; por exemplo, a ultra 


purificação do H, na indústria de semicondutores. Embora o uso de membranas finas seja frequentemente 
favorecido, a expansão da rede metálica que acompanha a transição de fase de a-PdH para B-PdH, a 293 K e 20 
bar, leva à fragilização da membrana. 

Em 1996, foi publicado um relatório na Nature a respeito de experimentos nos quais uma película de 500 nm 
de espessura (revestida com uma camada de 5-20 nm de paládio para evitar oxidação aérea) foi submetida a uma 
pressão de 105 Pa de H, gasoso à temperatura ambiente.! À medida que o H; se difundia pela camada de Pd, este 
último catalisava a dissociação do H, em átomos de H que, em seguida, entravam na rede do ítrio. Seguiu-se uma 
série de observações: 


e inicialmente, a película de ítrio era uma superfície refletora, isto é, um espelho; 

e poucos minutos após os átomos de H entrarem na rede, foi observada uma superficie parcialmente refletora e 
isso foi atribuido à formação do Y H3; 

e após mais hidrogênio ter sido absorvido e ter sido obtida uma composição de Y H286, a superficie ficou amarela 
e transparente. 


Essas notáveis mudanças são reversíveis. A acomodação dos átomos de H dentro da rede metálica não é simples, 
porque a rede de átomos de ítrio sofre uma transição de fase de uma estrutura inicialmente cfc para ach. A rede cfc 
esta presente na fase p-Y H2. 


Hidretos salinos 


Os hidretos salinos são formados quando os metais do grupo 1 ou 2 (exceto o Be) são aquecidos com H3. São 
todos sólidos brancos de alto ponto de fusão (por exemplo, LiH, p.fus. = 953 K; NaH, p.fus. = 1073 K com 
decomposição). Os hidretos do grupo 1 cristalizam com a estrutura do NaCl, e a presença do íon H- (veja a Seção 
10.2) é indicada pelo bom acordo entre as energias de rede obtidas dos ciclos de Born—-Haber e dos dados de raios 
X e de compressibilidade. Evidência adicional vem do fato de a eletrólise do LiH fundido liberar Hz no anodo (Eq. 
10.33). 


2H — H, + łe no anodo ] | l 
| (10,33) 
Li +e — Li no catodo f 
A reatividade dos hidretos do grupo 1 aumenta com um aumento do número atômico e do tamanho iônico do 
metal. Concomitantemente, os valores de ApH? ficam menos negativos, com o do LiH significativamente mais 
negativo que aqueles dos outros hidretos de metais alcalinos. A Tabela 10.5 lista os fatores que contribuem para 
essa tendência. Como o íon hidreto é um fator comum na série, precisamos ver a extensão com que o valor de 
AredeHº compensa o somatório de A,Ħ e El para conciliar a tendência dos valores de AH? (esquema 10.34). O íon 
H- é semelhante em tamanho ao F”, e, desse modo, a tendência encontra paralelo no que foi observado para os 
fluoretos de metais alcalinos. 


Tabela 10.5 Os valores de As (298 K) dos hidretos de metais alcalinos, MH, dependem das magnitudes relativas de A,Hº(298 
K) e ET, dos metais, e das energias de rede, “Aed (298 K), do MH 








Metal A Hº(M)/kJ mol”! IE; (M)/kJ mol”! DredeHº/kJ mol” A Hº(MH)/kJ mol”! 
Li 161 521 -920 -90,5 
Na 108 492 —808 —56,3 
K 90 415 —714 -57,7 
Rb 82 405 —685 D) 
Cs 78 376 —644 —54,2 

Mis) — E Mig) m M'g) Å rede fT” 

g) E7 | Amd 


— MH(s) 
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i AA ApH l 
hHa(g) - Hig) - H) ) 


AH 


(10.34) 


Hidretos salinos reagem imediatamente com solventes próticos, tais como H2O (Eq. 10.35), NH; ou EtOH, 
mostrando que o íon H` é uma base muito forte. NaH e KH são usados de forma generalizada como agentes de 
deprotonação (por exemplo, a reação 10.36). 


NaH + HO — NaOH + H» (10.35) 


Ph-PH + NaH — Na 





PPh,] + H; (10.36) 


Dos hidretos salinos, o LiH, o NaH e o KH são os de uso mais comum, mas sua sensibilidade à umidade significa 
que as condições de reação devem ser isentas de água. De significância particular são as reações entre o LIH e o 
Al Clę dando tetraidridoaluminato(1—) de lítio, L1/AlH,] (também chamado de hidreto de lítio e alumínio ou lital), 
e entre o NaH e o B(OMe); ou o BCI; (Eqs. 10.37 e 10.38) dando tetraidridoborato(1—) de sódio, comumente 
conhecido como boroidreto de sódio (veja a Seção 13.5). Os compostos Li[AlH,], Na[BH4,] e NaH são 
amplamente empregados como agentes redutores; por exemplo, as reações 10.39 e 10.40. 





SME 
4NaH + B(OMe); = Na/BH,| + 3NaOMe (10.37) 
4NaH + BCIL, — Na/BH,| + 3NaCl (10.38) 
LiJAIH, | 
ECl,; EM, E = 31, Ge ou sn (10.39) 
a, 3 HAH] a | | 
EnMes| = |ZnH,| (10.40) 


Hidretos moleculares e complexos derivados deles 


Os hidretos covalentes com estruturas moleculares discretas são formados pelos elementos do bloco p nos grupos 
13 a 17 com exceção do Al (veja a Seção 13.5) e do Bi. O BiH; é termicamente instável, decompondo-se acima de 
198 K. Os hidretos dos halogênios, de enxofre e de nitrogênio são preparados pela reação desses elementos com o 
H, em condições apropriadas (por exemplo, a reação 10.28). O restante dos hidretos é formado pelo tratamento de 
sais de metais adequados com água, ácido aquoso ou NH,Br em NH; líquido, ou pelo uso do [BH,| ou [AIH], 
por exemplo, a reação 10.39. As sínteses específicas serão dadas em capítulos posteriores. 

Em sua maioria, os hidretos moleculares são voláteis e têm estruturas simples que satisfazem ao modelo 
RPECV (veja a Seção 2.8). No entanto, o BHs, 10.10, embora conhecido em fase gasosa, dimeriza-se dando o 
B>Hs, 10.11, e o GaH; comporta-se de maneira semelhante (veja a Seção 13.5). 





(10.10) 





(10.11) 


Os complexos de hidridos moleculares aniônicos de elementos do bloco p incluem [BH] e [AIH] 
tetraédricos. Tanto o LiAlH, quanto o NaAlH, decompõóem-se lentamente dando o LihAlHe e o NasAlHs, 
respectivamente, e o Al. Como é dificil localizar os átomos de H na presença de átomos pesados (veja a Seção 
4.11), é comum determinar as estruturas dos análogos deuterados. Tanto L1;AIDs e quanto Na; AlDs contêm íons 
[AIDs]” octaédricos isolados. A reação no estado sólido do BeD; (veja a Fig. 10.15) com dois equivalentes do 
LiH a 833 K e pressão de 3 GPa produz o Li5BeD,. Os dados de difração de nêutrons e de raios X confirmam a 
presença de ânions [BeD,]” tetraédricos. 


Os complexos de hidridos moleculares são conhecidos para os metais do bloco d dos grupos 7-10 (exceto o 
Mn)! e os contraíons geralmente são do grupo 1 ou 2, por exemplo, o K ReH, LisRuHs, NasRhHs, Mg,RuH,, 
NasOsH; e Ba,PtHs. Nas estruturas desses compostos no estado sólido (cuja determinação utiliza normalmente 
análogos deuterados), há presença de ânions de hidridos metálicos isolados com os cátions ocupando as cavidades 
entre eles. O íon [NiH4]” do Mg>NiH, é tetraédrico. Dados de difração de raios X confirmaram uma estrutura 
piramidal de base quadrada para o [CoHs]* (Fig. 10.144), e o [IrHs]” adota uma estrutura análoga. Esses 
complexos de pentaidridos foram isolados como os sais Mg>CoHs e M>IHHs (M = Mg, Ca ou Sr). Os íons de 
metais alcalinoterrosos também têm sido utilizados para estabilizar sais que contêm [FeHs]”, [RuHs]” e [OsHs]*” 
(Fig. 10.14b). Há presença de íons H` e [ReHs]” octaédrico no Mg;ReH;. No entanto, no estado sólido, o 
Na30OsH; e o NasRuH; contêm os ânions bipiramidais pentagonais [OsH,]” e [RuHs]””, respectivamente. A reação 
do Na[ReO,] com o Na em EtOH produz o Na,ReHs, e os sais K* e [Et,N]” foram preparados por metátese a partir 
do Na,ReHs. O complexo hidrido K,TcHy pode ser produzido a partir da reação do [TcO4] e potássio em EtOH na 
presença de 1,2-etanodiamina. 


Uma reação de metátese envolve uma troca, por exemplo: AgNO0; + NaCl — AgCI + NaNO; 


Dados de difração de nêutrons para o K5[ReHg] confirmam um átomo de Re nonacoordenado em um prisma 
trigonal (triangular) triencapuzado (Fig. 10.14c) e supõe-se que o [TcHs]” seja semelhante. Apesar da existência 
de dois ambientes do H no [ReHs]”, é observado apenas um sinal no espectro de RMN de !H da solução, 
indicando que o diânion é estereoquimicamente não rígido na escala de tempo espectroscópica da RMN (veja a 
Seção 4.8). O paládio(II) e a platina(ll) formam os planos quadrados [PdH4]” e o [PtH4]”. O sal Ks[PtH4] é 
formado pela reação da Pt com o KH sob H; (1-10 bar, 580-700 K). O “KsPtHs” também se forma nessa reação, 
mas os dados estruturais mostram que ele contém os íons [PtH,]” e H~. Também é necessária uma pressão elevada 
de H, para formar o Lis[Pt,Hs], mas, uma vez formado, ele é estável com relação à perda de H;; o íon [PtHo) é 
apresentado na Fig. 10.14d. O resultado é o complexo K2[PtH6] da Pt(IV) se o KH e a esponja de Pt são aquecidos 
(775 K) sob H; a 1500-1800 bar; a difração de nêutrons confirma que o [PtDs]” deuterado é octaédrico. O íon 
[PdH,]” linear está presente no Na;PdH; e no Li,PdH,, e contém Pd(0). A reação do KH com a esponja de Pd a 
620 K produz um composto de fórmula Ks;PdHs; os dados de difração de nêutrons mostram que ele contém íons 
H- e íons [PdH,]” lineares. 





(e) (ud) 


e: Fig. 10.14 Estruturas do (a) [CoHs]”, (b) [FeHg]”, (c) [ReH] e (d) [Ptt Ho]*. 


Hidretos covalentes com estruturas estendidas 


Os hidretos poliméricos (sólidos brancos) são formados pelo Be e pelo Al. No BH; (Fig. 10.15), cada centro de 
Be é tetraédrico, dando uma estrutura em cadeia na qual há presença de ligação de centros múltiplos do tipo 
descrito para o B,Hs. A estrutura do AIH; consiste em uma rede infinita, em que cada centro de AI(IIT) está em um 
sítio octaédrico de AlHs; os átomos de H ficam em ponte com os pares dos centros de Al. 





Mo Fig. 10.15 Parte da estrutura de cadeia polimérica do BeH,; os átomos de Be são mostrados em amarelo. 


TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


[E] catalisador heterogêneo 

[] catalisador homogêneo 

E célula a combustível de hidrogênio 
[1] composto binário 

m deutério 

[] economia do hidrogênio 

0 gás de síntese (singás) 

c hidrato 

c hidreto metálico (intersticial) 

C] hidreto molecular 

c hidreto polimérico 

E hidreto salino (parecido com sal) 
[íon hidreto 

C] íon hidrogênio (próton) 

[] íon oxônio 

[E ligação hidrogênio 

[ligação hidrogênio assimétrica 
[ligação hidrogênio simétrica 

[1] marcação do deutério 

[] metátese 

E passivação 

C] propriedades anômalas do HF, da H20 e da NH; 
C] prótio 

[reação de deslocamento água-gás 
c] regra de Trouton 

[solvente de cristalização 

0 trítio 
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Hidrogênio: o combustível limpo 

U. Eberle, M. Felderhoff and F. Schüth (2009) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 48, p. 6608 — ‘Chemical and physical 
solutions for hydrogen storage’. 

J. Graetz (2009) Chem. Soc. Rev., vol. 38, p. 73 — ‘New approaches to hydrogen storage” — Uma revisão dentro de 
uma edição temática sobre energia renovável. 

L. Hammaström and S. Hammes-Schiffer eds. (2009) Acc. Chem. Res., vol. 42, issue 12 — Uma edição temática do 
periódico que trata da fotossíntese artificial e células solares. 

K. Kalyanasundaram and M. Graetzel (2010) Curr. Opinion Biotech., vol. 21, p. 298 — ‘Artificial photosynthesis: 
Biomimetic approaches to solar energy conversion and storage”. 

W. Lubitz and B. Tumas eds. (2007) Chem. Rev., vol. 107, issue 10 — Uma edição desse periódico dedicada a 
revisões sobre o tema do hidrogênio. 


C.E.S. Thomas (2009) Int. J. Hydrogen Energy, vol. 34, p. 9279 — “Transportation options in a carbon constrained 
world: Hybrids, plug-in hybrids, biofuels, fuel cell electric vehicles and battery electric vehicles”. 
J. Tollefson (2010) Nature, vol. 464, p. 1262 — ‘Fuel of the future?” 


Ligação de hidrogênio 


A.D. Buckingham, J.E. Del Bene and S.A.C. McDowell (2008) Chem. Phys. Lett., vol. 463, p. 1 — Uma visão 
geral das propriedades espectroscópicas estruturais e vibracionais das ligações de hidrogênio, e da ligação de 
hidrogênio entre moléculas de H20. 

G. Desiraju and T. Steiner (1999) The Weak Hydrogen Bond in Structural Chemistry and Biology, Oxford 
University Press, Oxford — Um relato bem ilustrado e referenciado das visões modernas da ligação de 
hidrogênio. 

G. Desiraju (2005) Chem. Commun., p. 2995 — *C-H-:---O and other weak hydrogen bonds. From crystal 
engineering to virtual screening”. 

P. Gilli, V. Bertolasi, V. Ferretti and G. Gilli (1994) J. Am. Chem. Soc., vol. 116, p. 909 — ‘Covalent nature of the 
strong homonuclear hydrogen bond. Study of the O-H----O system by crystal structure correlation methods.” 
G.A. Jefrey (1997) An Inroduction to Hydrogen Bonding, Oxford University Press, Oxford — Um texto que 

apresenta ideias modernas sobre ligação de hidrogênio. 

T. Steiner (2002) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 41, p. 48 — Uma excelente revisão da ligação de hidrogênio no 
estado sólido. 


Hidretos metálicos 
W. Grochala and P.P Edwards (2004) Chem. Rev., vol. 104, p. 1283 — “Thermal decomposition of the non- 
interstitial hydrides for the storage and production of hydrogen’. 


LP. Jain, P. Jam and A. Jain (2010) J. Alloys Compd., vol. 503, p. 303 — Uma revisão dos hidretos metálicos leves 
na forma de materiais de armazenamento de hidrogênio. 





PROBLEMAS 


10.1 Comprove que a diferença entre os valores de (O-H) e (OD) dados na Tabela 10.2 é consistente com as 
massas isotópicas do H e do D. 

10.2 (a) Indique as razões pelas quais é necessário utilizar solventes deuterados na espectroscopia de RMN de 
IH. (b) Desenhe as estruturas do THF-d; e do DMF-d,. 

10.3 Para o deutério, 7 = 1. Em uma amostra inteiramente marcada de CDC, o que se observa no espectro de 
RMN de "°C? 

10.4 Nos espectros de RMN de !H nos quais o solvente é a acetonitrila-d;, marcada até uma extensão de 99,6%, é 
observado um multipleto em ô 1,94 ppm. Como surge esse multipleto, e qual é sua aparência? [D, 1 = 1; H, Z 
=i] 

10.5 Como você tentaria preparar uma amostra de HD puro e estabelecer a pureza do produto? 

10.6 O espectro de IV de uma solução 0,01 mol dm do terc-buta nol em CCly mostra um pico acentuado em 
3610 em!; no espectro de IV de uma solução 1,0 mol dm semelhante, essa absorção tem a intensidade 
muito diminuída, mas é observado um pico largo muito intenso em 3330 em !. Explique essas observações. 

10.7 Sugira uma explicação para o fato de o CsCl sólido, mas não o LiCl, absorver HCl em baixas temperaturas. 

10.8 Sugira uma estrutura para o íon [H,04]”. 

10.9 Escreva um relatório pequeno, porém crítico, sobre a “ligação de hidrogênio”. 

10.10 (a) Escreva equações para as reações do KH com a NH; e com o etanol. (b) Identifique os pares ácido-base 
conjugados em cada reação. 

10.11 Escreva equações para os seguintes processos, observando as condições apropriadas: 

(a) eletrólise da água; 

(b) eletrólise do LiH fundido; 

(c) reação do CaH, com água; 

(d) Mg tratado com ácido nítrico diluído; 
(e) combustão do H3; 

(f) reação do H; com o CuO. 

10.12 As soluções de H2O, são empregadas como agentes branqueadores. Para a decomposição da H20, em H,O e 
O,, AG? = —116,7 kJ mol. Por que a H2O, pode ser armazenada por períodos de tempo sem decomposição 
significativa? 

10.13 O hidreto de magnésio possui uma rede de rutilo. (a) Desenhe uma célula unitária de rutilo. (b) Quais são os 
números de coordenação e geometrias dos centros de Mg e H nessa estrutura? 


10.14 Confirme a estequiometria do hidreto de alumínio como 1:3 a partir da descrição da estrutura infinita que 
consta no texto. 
10.15 Discuta a ligação no BeH, em termos de um esquema de hibridização adequado. Relacione isso a uma 
descrição de ligação para o Ga,Hs. 
10.16 Sugira explicações para as tendências dos dados que se observam a seguir. 
(a) Em fase gasosa CH4, NH; e H20, ZH-C-H = 109,5º, ZH-N-H = 106,7º e ZH-O-H = 104,5º. 
(b) Os momentos de dipolo (em fase gasosa) da NH; e da NH2OH são 1,47 e 0,59 D. 
(c) As razões AyapH:p.eb. para NHs, N2H4, PHs, P2H4, SiH; e SH são, respectivamente, 97,3, 108,2, 78,7, 
85,6, 75,2 e 81,9 J K! mol'!. No entanto, para o HCO,H, a razão é 60,7 J K mol!.10.17 As estruturas do 
[NMe, |[HF+] e do [NMe,4][H2F;] foram determinadas por difração de raios X. A tabela vista a seguir mostra 
dados estruturais selecionados; todos os ângulos F-H-—F estão entre 175 e 178º. 


Parâmetro [NMes][HF,] [NMe,][H>F3] 
Distâncias F-H 112,9/112,9 pm 89/143 pm 
Ângulos F---F---F — 125,90 


A partir dos dados fornecidos, desenhe as estruturas dos ânions no [NMe,|[HF+] e no [NMe;4]|[H2F;3], e diga o 
que puder a respeito da ligação nessas espécies. 

10.18 Usando as informações das Figs. 10.13 e 10.16, explique como os dois oligonucleotideos 5'- 
CAAAGAAAAG-3' e 5-CTTTTCTTTG-3! se unem em uma estrutura helicoidal dupla (veja a Fig. 10.13 
para a numeração 3' e 5', e definições de C, A, Ge T). 

10.19 (a) O KMgH; cristaliza com uma estrutura tipo CaTiOs. Desenhe um diagrama mostrando uma célula 
unitária de KMgHs. Qual é o número de coordenação de cada átomo? 
(b) Calcule o valor de Arde (KMgH;3, 298 K) dado que a entalpia-padrão de formação do KMgHs(s) (298 
K) é -278 kJ mol. 





Fig. 10.16 Duas fitas de oligonucleotídeos em sequência 5 -CAAAGAAAAG-3! e 5-CTTTTCTTTG-3' se unem em uma hélice 
dupla. A estrutura foi determinada por difração de raios X [M.L. Kopka et al. (1996) J. Mol. Biol., vol. 334, p. 653]. O esqueleto 
(a cadeia) de cada oligonucleotídeo é ilustrado na forma de uma seta apontando na direção da ponta C3' da sequência, e as 
nucleobases são mostradas em uma representação de “escada”. As nucleobases são codificadas por cor: G, verde; A, vermelho; 
C, roxo; T, turquesa. 


PROBLEMAS DE REVISÃO 


10.20 (a) Considere os dados do Apêndice 11 para dar uma explicação quantitativa de por que o H, pode ser 
preparado a partir da reação do Zn com ácido mineral diluído, mas não a partir do Cu com um ácido diluído. 


(b) O íon [H,5065]' pode existir em mais de uma forma isomérica. Uma que tem sido estruturalmente 
caracterizada é descrita em termos do [(Hs0,>)(H,0)%]”, na qual uma unidade de [H50+]”, que contém uma 
forte ligação de hidrogênio, está posicionada no centro dentro do íon [H,306]'. Desenhe uma representação 
esquemática desse íon e dê uma descrição da ligação dentro dele. 

(c) O espectro de IV do SbH; gasoso apresenta absorções em 1894, 1891, 831 e 782 em!. Comente por que 
isso fornece evidência de que o SbH; tem uma simetria €3, em vez de uma Ds,. 


10.21 (a) Dado que a variação de entalpia associada com a adição do H'(g) à H,5O(g) é -690 kJ mol!, e que AniaHº 


(H*, g) =-1091 kJ mol, calcule a variação de entalpia associada à solvatação do [HO] (g) em água. 
(b) Explique como funciona a bateria de hidreto de níquel metálico, dando as equações para as reações em 
cada eletrodo durante carga e descarga. 


10.22 (a) O Sr,RuHs cristaliza em uma rede que pode ser descrita em termos do tipo da estrutura CaF com os íons 


octaédricos [RuHs]” substituindo os íons Ca”*, e os íons Sr”! substituindo os íons F~. Faça um esquema de 
uma célula unitária de CaF,. Mostre que, no Sr,RuHs, cada íon [RuHs]* fica cercado por oito íons Sr” em 
um arranjo cúbico. 

(b) Sugira produtos para as seguintes reações: 


SiCL, + LiAIH, — 


Ph,oPH + KH — 
tsi) 


E 
4LiH + AlCl, —- 


10.23 A primeira lista a seguir contém a fórmula de um hidreto. Cada um tem um “parceiro” na segunda lista de 


frases. Combine os “parceiros”; só há uma combinação para cada par. As descrições estruturais referem-se 
ao estado sólido. 


Lista 1 
Beh? 
[PtHa]” 
NaH 
[NiH4] 4 
[PtH6]” 
[TcHo]? 
HfH21 


AIH; 


Lista 2 

Rede tridimensional com centros metálicos octaédricos 

Hidreto não estequiométrico 

Complexo de M(0) 

Cadeia polimérica 

Complexo de M(IV) 

Complexo de hidriDo prismático triangular (trigonal) triencapuzado 
Complexo plano quadrado 


Hidreto salino 


10.24 Sugira explicações para as seguintes observações. 


(a) O fluoreto de amônio forma soluções sólidas com gelo. 

(b) A viscosidade diminui ao longo de uma série de líquidos H;PO, > H,SO, > HCIO,. 
(c) O ácido fórmico (metanoico) tem uma constante de Trouton de 60,7 JK"! mol. 

(d) Os valores de pK, do ácido fumárico e seu isômero geométrico, o ácido maleico, são: 


pKa(1) pKa(2) 
Ácido fumárico 3,02 4,38 
Ácido maleico 1,92 6,23 
O 
HO o Ia 
il iiai OH 
O 


Acido fumánco 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


10.25 


10.26 


Nos veículos, a combustão do H, no lugar de um combustível à base de hidrocarbonetos reduz as emissões 
de CO, e a dependência em relação aos combustíveis fósseis. (a) Considerando os dados do Apêndice 12, 
mostre que a combustão do H, libera 120 kJ g!. (b) O gráfico do Boxe 10.2 mostra que a energia 
armazenada por unidade de massa de H) gasoso comprimido (a 35 MPa) e de H, líquido é a mesma, mas 
que o H, líquido armazena mais energia por unidade de volume que o H comprimido. Explique esses 
dados. (c) 3 kg de gasolina são equivalentes a 1 kg de H2 em termos de energia armazenada. Comente a 
respeito desse fato em termos da aplicação prática do H) como combustível em um veículo de passeio. 

O NaAlH, figura entre os hidretos de metal leve que estão sendo investigados como meio de armazenar 
hidrogênio, por exemplo, para aplicações em células a combustível. A decomposição ocorre em três etapas, 
mediante aquecimento: 


3NaAIH, — Na; AIH, + 2Al + 3H, (1) 
Na;AlH, — 3NaH + Al + 1,5H; (2) 


3NaH — 3Na + 1,5H, (3) 

(a) Calcule o teor de H do NaAlH, em % ponderal. (b) A etapa (3) ocorre acima dos 670 K, e isso limita as 
etapas de desidrogenação prática para (1) e (2). Qual é a capacidade de armazenamento de hidrogênio (em 
% ponderal) do NaAlH, se forem consideradas apenas as etapas (1) e (2)? (c) Infelizmente, a cinética da 
desidrogenação do NaAlH, não favorece as aplicações práticas como um material de armazenamento de 
hidrogênio, mas a dopagem do material com Ti melhora a cinética da desidrogenação e da reidrogenação. 
Comente sobre essa afirmativa em termos do papel do dopante, e da necessidade de tanto a desidrogenação 
quanto a reidrogenação serem processos viáveis. 


10.27 (a) Descreva a estrutura da fase ordinária do gelo. (b) O leite de vaca é composto de >85% de água. 
Explique por que um pacote de leite se expande quando é congelado, mas volta ao seu tamanho original 
quando retorna à temperatura ambiente. 

10.28 As composições típicas das baterias de hidreto de níquel metálico (NiMH) são vistas a seguir: 

Componente Célula na forma de botão / % em massa Célula cilíndrica /% em massa 

Ni 29-39 36-42 
Fe 31-47 22-25 
Co 2-3 3-4 
La, Ce, Nd, Pr 6-8 8-10 
Grafita 2-3 <1 
K 1-2 1-2 
H/0 8-10 15-17 
Material plástico 1-2 3-4 
Outros 2-3 2-3 


[Dados: T. Müller et al. (2006) J. Power Sources, vol. 158, p. 1498.] 


(a) Escreva equações que mostrem os processos no anodo e no catodo durante a carga e a descarga de uma 
célula de NiMH. (b) Qual é a reação global da célula? Comprove que as mudanças dos estados de oxidação 
para as reações de redução e oxidação se equilibram. (c) Qual é o papel desempenhado pela mistura de 
elementos do bloco f na bateria? (d) Por que a bateria necessita do Fe? (e) Durante a reciclagem da bateria, 
sugira um método de recuperação do Co e do Ni. 


t Veja: D. Zhou, G.G. Ihas and N.S. Sullivan (2004) J. Low Temp. Phys., vol. 134, p. 401 — “Determination of the ortho-para 
ratio in gaseous hydrogen mixtures”; R. Muhida, M.M. Rahman, M. David, W.A. Diño, H. Nakanishi and H. Kasai in 
Condensed Matter Theories (2007), vol. 21, eds. H. Akai, A. Hosaka, H. Toki and F.B. Malik, p. 259 — “Overcoming storage 
problem of liquid hydrogen: increasing the ortho-para H, conversion yield”. 

t M. Lefèvre et al. (2009) Science, vol. 324, p. 71 — “Iron-based catalysts with improved oxygen reduction activity in polymer 
electrolyte fuel cells”. 

t T. Steiner (2002) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 41, p. 48. 

+ E. Arunan (2007) Current Science, vol. 92, p. 17. 

t Para detalhes, veja: T. Steiner, I. Majerz and C.C. Wilson (2001) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 40, p. 2651. 

+ P. Gilli et al. (1994) J. Am. Chem. Soc., vol. 116, p. 909. 

t? Para uma discussão sobre o DNA, veja: C.K. Mathews; K.E. van Holde and K.G. Ahem (2000) Biochemistry, 3. ed., 
Benjamin/Cummings, New York, Capítulo 4. 

t? Para uma revisão detalhada, veja: S.N. Paglieri and J.D. Way (2002) Separation and Purification Methods, vol. 31, p. 1 — 
“Innovations in palladium membrane research”. 


t Para detalhes dessas observações e fotografias mostrando as transições da superfície de espelho para não refletora, veja: J.N. 
Huiberts, R. Grissen, J.H. Rector, R.J. Wijngaarden, J.P. Dekker, D.G. de Groot and N.J. Koeman (1996) Nature, vol. 380, p. 
231. 


t Para uma visão teórica do [MnHo]%, veja: M. Gupta, R.P. Gupta and D.J. Singh (2009) Phys. Rev. B, vol. 80, artigo 235103. 
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11.1 Introdução 


Os metais alcalinos — lítio, sódio, potássio, rubídio, césio e frâncio — são membros do grupo 1 da tabela periódica, 
e cada um deles tem a configuração eletrônica de valência ns! no estado fundamental. As discussões sobre esses 
metais geralmente ignoram o membro mais pesado do grupo, o frâncio. O isótopo Fr ocorre naturalmente, mas 
apenas na forma de produto de decaimento do *2'Ac em minérios de urânio. A meia-vida do 2*Fr é de 21,8 min e 
estima-se que, em um dado momento, exista <30 g de frâncio na crosta terrestre. Os isótopos do Fr podem ser 
preparados de forma artificial em reações nucleares, mas não têm quaisquer aplicações práticas. 

Já cobrimos diversos aspectos da química dos metais alcalinos, como segue: O O energias de ionização de 
metais (Seção 1.10); 


e estruturas de redes metálicas (Seção 6.3); 

e raios metálicos, metai (Seção 6.5); 

e pontos de fusão e entalpias-padrão de atomização dos metais (Seção 6.6); 

e raios 1Ônicos, Fion (Seção 6.10); 

e tipos de estrutura de NaCl e de CsCl (Seção 6.11); 

e balanço de energia na dissolução do MX (Seção 7.9); 

e potenciais-padrão de redução, Eºmt+m (Seção 8.7); 

e energética de transferência de MX da água para solventes orgânicos (Seção 9.3); O O metais alcalinos em NH; 
líquida (Seção 9.6); 


e hidretos salinos, MH (Seção 10.7). 


11.2 Ocorrência, extração e usos 


Ocorrência 


O sódio e o potássio são abundantes na biosfera da Terra (2,6% e 2,4%, respectivamente), mas não ocorrem 
naturalmente no estado elementar. As principais fontes de Na e K são o sal-gema (NaCl quase puro), as salmouras 
naturais e a água do mar, a silvita (KCl), a silvinita (KCl/NaCl) e a carnalita (KCl-MgChl:-6H,0). O termo 
“potassa” é frequentemente empregado para se fazer referência a vários sais de potássio solúveis em água, de 
ocorrência tanto natural quanto manufaturada (veja o Boxe 11.1). Outros minerais que contêm Na e K, tais como o 
bórax (Na,[B,0Os(OH,|-8H50; veja as Seções 13.2 e 13.7) e o salitre-do-chile (NaNOs; veja a Seção 15.2) são 
fontes comercialmente importantes de outros elementos, por exemplo, o Be o N, respectivamente). Diferente de 
muitos produtos químicos inorgânicos, o NaCl não precisa ser manufaturado, pois está disponível em grandes 
depósitos naturais (Fig. 11.1). A evaporação da água do mar gera uma mistura de sais, mas como o NaCl 
representa o principal componente da mistura, sua produção dessa maneira é uma operação viável. A evaporação 
de mares e lagos salinos do interior também é uma fonte comercial do NaCl. O Lago Assal, no Djibuti, África, 
está a 155 m abaixo do nível do mar. É alimentado de água salina proveniente do Mar Vermelho, mas não tem 
nenhuma saída para a água. A evaporação mantida pela energia solar produz NaCl a uma velocidade de 4 Mt por 
ano. Ao contrário do Na e do K, as abundâncias naturais de Li, Rb e Cs são pequenas (% de abundância do Rb > 
Li > Cs). Esses metais ocorrem na forma de vários minerais de silicato; por exemplo, o espodumênio (L1AsShOs). 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 11.1 Sais de potássio: recursos e demanda comercial 





Nas tabelas estatísticas de produção mineral são listadas “potassa” e “equivalentes de K,0”, O termo “potassa” refere-se a uma variedade de sais hidrossolúveis contendo potássio 
(KCI, KNOs, misturas de NaNO3/KNOs, K250; e KS04-MgS04). Historicamente, o termo foi empregado para o componente hidrossolúvel da cinza de madeira que consiste em K2C0; e 
KOH. No entanto, a palavra cerca-se de muita ambiguidade. “Potassa” é utilizada para referir-se ao carbonato de potássio e aos adubos que contêm potássio, enquanto potassa 
cáustica normalmente refere-se ao hidróxido de potássio. Na agricultura, o “muriato de potassa” é uma mistura de KCI (>95%) e NaCl. A indústria de potassa atualmente define o 
conteúdo de potássio de um produto em termos de “porcentagens equivalentes de K,0”. 





Mina de potassa em Utah, EUA. 


A potassa é obtida por mineração subterrânea e por evaporação de salmouras naturais, conforme ilustrado na fotografia. A produção mundial de potassa aumentou de 0,32 Mt 
em 1900 para 35 Mt em 2008, e os maiores produtores são o Canadá, a Rússia, a Bielorrússia e a Alemanha. Cerca de 95% da potassa produzida é destinada para uso em 
fertilizantes. O mercado da potassa caiu para 25 Mt em 2009 como consequência da crise econômica mundial, mas recuperou-se novamente em 2010. O potássio é um elemento 
essencial para o crescimento das plantas, e o gráfico visto a seguir ilustra a distribuição dos adubos à base de potassa, fosfato e nitrogênio aplicados a cinco das principais culturas 
dos EUA. A soja é um legume e contém bactérias fixadoras de nitrogênio nos nódulos de raízes; portanto, essa cultura requer menos adubo nitrogenado: 


o E A 


Fertilizante/kg hectare”! 
Le 
z 





Milho Soja Trigo Algodão Arroz 
Cultura 


ED nitrogênio E rosto E Porassa 


[Dados: US Geological Survey Factsheet FS-155-99] 


Os maiores países agrícolas, como os EUA, têm que importar grandes quantidades de potassa para satisfazer às suas necessidades comerciais. Em 2008, as importações de 5,8 
Mt suplementaram 1,1 Mt de potassa produzida internamente nos EUA. As reservas mundiais de potassa são estimadas em aproximadamente 250 bilhões de toneladas. 





Fig. 11.1 Bacias de sal e NaCl bruto em Salin-de-Giraud na região de Camargue, França. A evaporação da água utiliza energia 
solar. 


Extração 


O sódio é economicamente o mais importante dos metais alcalinos, e é fabricado pelo processo Downs no qual o 
NaCl fundido é eletrolisado: 


No catodo: Na" (1) +e” — Na(l) 
No anodo: 2017 (1) — Clg) + 2e 
Reação global: INa™ (1) + 2017 (1) — 2Na(l) + Cl; (g) 


| Clg) Orificio de entrada para o eletrólito 


y 









NaCl fundido e Caí L 


> Na(l) 


lela de ferro 
(circular, juntando-se 
Catodo de ferro com a tela à esquerda 
a do diagrama) 

E ad cl + a 
ao catodo à direita Anodo de grafita 
do diagrama) 


(circular, juntando-se 


Fig. 11.2 Representação esquemática da célula de eletrólise no processo Downs para produzir sódio comercialmente a partir do 
NaCl. Os produtos (Na e Cl) devem ser mantidos separados um do outro para evitar a recombinação, formando o NaCl. 


É adicionado CaCl, para reduzir a temperatura operacional para cerca de 870 K, pois o NaCl puro funde a 1073 K 
(veja a Seção 9.12). A concepção da célula de eletrólise (Fig. 11.2) é crítica para evitar a reformação do NaCl por 
recombinação do Na e do Cl. Embora o Downs seja o principal processo de manufatura para o Na, o Ch 
produzido contribui com apenas =5% do suprimento mundial. Os 95% restantes são produzidos pelo processo de 
cloro e álcalis que envolve a eletrólise do NaCl aquoso (veja o Boxe 11.4). 

O lítio é extraído do LiCl em um processo eletrolítico semelhante. O LiCl primeiramente é obtido do silicato 
no mineral espodumênio (L1A1S1,06) por aquecimento com CaCo dando L10H, que, então, é convertido em 
cloreto. O potássio pode ser obtido eletroliticamente do KCl, mas um método de extração mais eficiente é a ação 
do vapor de Na sobre o KCl fundido em uma torre de fracionamento em contracorrente. Isso produz uma liga 
Na-K que pode ser separada em seus componentes por destilação. De maneira semelhante, o Rb e o Cs podem ser 
obtidos a partir do RbCl e do CsCl, sendo produzidas pequenas quantidades deles na forma de subprodutos a partir 
da extração do Li do espodumênio. 

Pequenas quantidades de Na, K, Rb e Cs podem ser obtidas por decomposição térmica de suas azidas (Eq. 
11.1). Uma aplicação do NaN; é nos airbags de automóveis (veja a Eq. 15.6). O lítio não pode ser obtido a partir 
de uma reação análoga porque os produtos se recombinam, produzindo o nitreto, Li;N (veja a Eq. 11.6). 
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2NaN; 2Na + 3N, (11.1) 


Principais usos dos metais alcalinos e de seus compostos 


O lítio tem a massa específica mais baixa (0,53 g cm) de todos os metais conhecidos. É empregado na 
manufatura de ligas e em certos vidros e cerâmicas. O carbonato de lítio é utilizado no tratamento de distúrbios 
bipolares (maniaco-depressivos), embora grandes quantidades de sais de lítio danifiquem o sistema nervoso 
central. 

O sódio, o potássio e seus compostos têm muitos usos, dos quais são dados aqui exemplos selecionados. A liga 
sódio-potássio é utilizada em um material de refrigeração de troca térmica nos reatores nucleares. Um uso 
primordial da liga Na-Pb foi na produção do agente antidetonante PbEty, mas a atual demanda para combustíveis 
sem chumbo torna essa liga de importância minima. As aplicações variadas de compostos de Na incluem as das 
indústrias de papel, vidro, detergentes, produtos químicos e metais. A Fig. 11.3 resume os usos do NaCl e do 
Na,COs. Em 2008, a produção mundial de NaCl foi de 258 Mt. Dessas, 47,6 Mt foram produzidas e 60,5 Mt, 
foram consumidas nos EUA. O maior consumo de NaCl é na manufatura do NaOH, do Cl (veja o Boxe 11.4) e do 
NaCO; (veja a Seção 11.7). Uma grande parte do sal é empregada para o degelo das estradas no inverno (Fig. 
11.3a e Boxe 12.4). No entanto, além dos efeitos corrosivos do NaCl, as preocupações ambientais têm se 
concentrado nos efeitos colaterais na vegetação à beira da estrada e no escoamento para dentro de fontes de água. 
A crescente conscientização desses problemas levou à introdução dos esquemas de manutenção de estradas com 
redução do sal (por exemplo, no Canadá) e ao uso do acetato de cálcio e magnésio no lugar do NaCl como agente 
de degelo das estradas (veja o Boxe 12.4). 
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Fig. 11.3 Usos do (a) NaCl e (b) NaCO; nos EUA em 2009. [Dados: US Geological Survey. ] 


Tanto o Na quanto o K estão envolvidos em várias funções eletrofisiológicas em animais superiores. A 
proporção do [Na']:[K"] é diferente no fluido intra e extracelular, e os gradientes de concentração desses íons 
através das membranas celulares são a origem da diferença de potencial transmembrana que, nas células nervosas 
e musculares, é responsável pela transmissão de impulsos nervosos. Portanto, uma dieta balanceada inclui sais de 
Na” e de K*. O potássio ainda é um nutriente vegetal essencial, e os sais de K* são amplamente utilizados como 
fertilizantes (veja o Boxe 11.1). As aplicações do Li e do Na em baterias são destacadas no Boxe 11.3, e o uso do 
KO, em máscaras respiratórias está descrito na Seção 11.6. 

Muitas sínteses orgânicas envolvem o Li, o Na e outros compostos, e os usos dos reagentes Na[BH,] e 
Li[AlH,]| estão disseminados. Os metais alcalinos e alguns de seus compostos também têm usos em catalisadores — 
por exemplo, a formação do MeOH a partir do H, e do CO (Eq. 10.15), na qual a dopagem do catalisador com Cs 
o torna mais efetivo. 


11.3 Propriedades físicas 


Propriedades gerais 


Os metais alcalinos ilustram, de forma mais clara que qualquer outro grupo de elementos, a influência do aumento 
do tamanho atômico e iônico nas propriedades físicas e químicas. Dessa maneira, os metais do grupo 1 
frequentemente são escolhidos para ilustrar os princípios gerais. Algumas propriedades físicas dos metais do 
grupo 1 são dadas na Tabela 11.1. Alguns pontos importantes que surgem desses dados são listados a seguir; veja a 
Seção 7.9 para uma discussão minuciosa do balanço de energia de hidratação de íons. 


e Com o aumento do número atômico, os átomos ficam maiores e a força da ligação metálica (veja a Seção 6.8) 
diminui. 

e O efeito da elevação de tamanho evidentemente ultrapassa o da carga nuclear crescente, pois as energias de 
ionização diminuem do Li para o Cs (veja a Fig. 1.16). Os valores de EL, para todos os metais alcalinos são tão 
elevados que a formação dos íons M** em condições quimicamente razoáveis não é viável. 

e Os valores de Eºw+m estão relacionados às variações de energia que acompanham os processos: 


Tabela 11.1 Algumas propriedades físicas dos metais alcalinos, M, e seus íons, M” 


Propriedade Li Na K Rb Cs 


Número atômico, Z 3 11 19 37 55 


Configuração eletrônica no estado [He]2s! [Ne]3s! [Ar]4s! [Kr]5s! [Xe]6s! 
fundamental 
Entalpia de atomização, AHº(298 161 108 90 82 78 
K)/kJ mol”! 
Entalpia de dissociação da ligação 110 74 55 49 44 
M—M no M: (298 K)/kJ mol”! 
Ponto de fusão, p.fus./K 453,5 371 336 312 301,5 
Ponto de ebulição, p.eb./K 1615 1156 1032 959 942 
Entalpia-padrão de fusão, 3,0 2,6 2,3 2,2 2,1 
ArusH?(p.fus.)/kJ mol”! 
Energia de primeira ionização, Eh/kJ 520,2 495,8 418,8 403,0 375,7 
mol”! 
Energia de segunda ionização, El>/KJ 7298 4562 3052 2633 2234 
mol”! 
Raio metálico, fmetal/pm' 152 186 227 248 265 
Raio iônico, fon/pm* 76 102 138 149 170 
Entalpia-padrão de hidratação do —519 —404 —321 —296 —271 
M*, Ania Hº(298 K)/kJ mol”! 
Entropia-padrão de hidratação do —140 —110 —70 —70 —60 
M*, Anii9º(298 K)/J K mol”! 
Energia de Gibbs padrão de —471 —371 —300 —275 —253 
hidratação do M*, Ania? (298 K)/kJ 
mol”! 
Potencial-padrão de redução, —3,04 —2,71 —2,93 —2,98 —3,03 
E m+m/V 
Núcleos ativos na RMN (abundância 6Li (7,5, 1=1); 3Na (100, ==) “ABEL == Rb ESTE 
%, spin nuclear) "Li (92,5, 1 = *5) (72,2, (100, | 
"K(67,1=3) = = 
Rb 
(27,8, 
=a 


tł Para átomos octacoordenados em metal cúbico de corpo centrado; compare os valores para átomos dodecacoordenados no 
Apêndice 6. 
t Para hexacoordenação. 


M (S | — Míg) atomização 
Mig) — M” (g) ionização 


Mº(2) — M" (ag) hidratação 


à medida que se desce ao longo do grupo 1, as diferenças dessas variações de energia quase se cancelam, 
resultando em valores de Eºm+m semelhantes. A reatividade inferior do Li em relação à H20 é cinética em vez de 
termodinâmica em sua origem; o Li é um metal mais duro e de fusão mais alta, é menos rapidamente disperso, e 
reage mais lentamente que seus congêneres mais pesados. 


Considerando os dados da Tabela 11.1, mostre que a variação de entalpia associada com o processo de redução: 


M'(aq)te — M(s) 


é -200 kJ mol! para M = Na, —188 kJ mol! para M = K, e —-189 kJ mol! para M = Rb. A seguir, comente a respeito da 
afirmativa no texto de que os valores de Eºw+,m são semelhantes para os metais do grupo 1. 


Em geral, a química dos metais do grupo 1 é dominada pelos compostos contendo íons M”. Entretanto, é 
conhecido um pequeno número de compostos contendo o íon M (M = Na, K, Rb ou Cs) (veja a Seção 11.8), e a 
quimica organometálica dos metais do grupo 1 é uma área em crescimento, descrita no Capítulo 23. 

Considerações sobre as energias de rede calculadas usando um modelo eletrostático fornecem uma 
compreensão satisfatória para o fato de que compostos iônicos são fundamentais à química de Na, K, Rb e Cs. O 
fato de o Li mostrar um comportamento “anômalo” e exibir uma relação diagonal com o Mg pode ser explicado 
em termos de considerações energéticas semelhantes (veja a Seção 12.10). 


Espectros atômicos e testes de chama 


No estado de vapor, os metais alcalinos existem como átomos ou moléculas de M2. A força da ligação covalente 
M-M diminui à medida que se desce pelo grupo (Tabela 11.1). A excitação do elétron externo ns! do átomo de M 
ocorre facilmente e os espectros de emissão são facilmente observados. Na Seção 19.8, descrevemos o uso da 
linha D do sódio no espectro de emissão do Na atômico para medições de rotação específica. Quando o sal de um 
metal alcalino é tratado com HC] concentrado (dando um cloreto metálico volátil) e é fortemente aquecido na 
chama não luminosa do bico de Bunsen, é observada uma cor de chama característica (L1, avermelhada; Na, 
amarela; K, lilás; Rb, violeta-avermelhada; Cs, azul) e esse teste de chama é usado em análise qualitativa para 
identificar o íon M”. Em análise quantitativa, emprega-se o espectro atômico característico em espectroscopia de 
absorção atómica (veja a Seção 4.3). 


APLICAÇÕES 


Boxe 11.2 Mantendo a precisão do tempo com o césio 





Em 1993, o National Institute of Standards and Technology (NIST) colocou em uso um relógio atômico à base de césio denominado NIST-7, que mantinha a precisão do tempo-padrão 
internacional em 1 segundo em 10º anos. O sistema depende das transições repetidas do estado fundamental para um estado excitado específico do átomo de Cs e do 
monitoramento da frequência da radiação eletromagnética emitida. 

Em 1995, foi construído o primeiro relógio usando uma fonte de césio no Observatório de Paris, na França. Um relógio usando fonte de césio, o NIST-F1, foi apresentado em 
1999 nos EUA para funcionar como o tempo primário do país e padrão de frequência. O NIST-F1 é acurado até um segundo em 80 x 10º anos. A incerteza na medição está sendo 
aperfeiçoada continuamente. Enquanto os primeiros relógios de césio observavam átomos de Cs em temperaturas ambientes, os relógios usando fonte de césio empregam lasers 
para reduzir a velocidade e resfriar os átomos até temperaturas próximas do O K. A atual pesquisa em relógios atômicos está se concentrando em instrumentos baseados em 
transições óticas de átomos neutros ou de um único íon (por exemplo, o Sr”). O progresso nessa área tornou-se viável após 1999, quando foram disponibilizados contadores óticos 
com base em lasers de femtossegundos (veja o Boxe 26.2). 


Leitura recomendada 


M. Chalmers (2009) New Scientist, vol. 201, issue 2694, p. 39 — “Every second counts.. 

P. Gill (2001) Science, vol. 294, p. 1666 — "Raising the standards. 

M. Takamoto, F-L. Hong, R. Higashi and H. Katori (2005) Nature, vol. 435, p. 321 —'An optical lattice clock: 
R. Wynands and S. Wyers (2005) Metrologia, vol. 42, p. S64 — 'Atomic fountain clocks: 
www.nist.gov/physlab/div847/grp50/primary-frequency-standards.cfm 





O relógio atômico usando fonte de césio, o NIST-F1, nos laboratórios do NIST em Boulder, Colorado. 


APLICAÇÕES 


Boxe 11.3 Baterias de íons de metais alcalinos 





A bateria de sódio/enxofre opera em torno de 570—620 K e consiste em um anodo de sódio fundido e um catodo de enxofre líquido, que contém uma matriz em fibra de carbono 
para condução. O anodo e o catodo são separados por um eletrólito de B-alumina sólido (veja a Seção 28.2). A reação da célula é: 


Nall) + n5/1) — NaS, (1) E ana 405 V 


uki 
e ela é invertida quando a bateria é recarregada pela troca da polaridade da célula. Nos anos 1990, parecia que as baterias de sódio/enxofre poderiam ter aplicação potencial no 
mercado de veículos elétricos (VE), mas a alta temperatura operacional da bateria de sódio/enxofre é um inconveniente para a indústria de motores, e outras tecnologias de bateria 
substituíram-nas para veículos elétricos e elétricos híbridos. As baterias de sódio/enxofre estacionárias são empregadas para armazenamento de energia, notadamente no Japão. 
Essa aplicação segue do fato de a autodescarga das baterias de sódio/enxofre ocorrer somente em níveis muito baixos. A mostra EXPO 2005 em Aichi, Japão, apresentou um sistema 
experimental de geração de energia elétrica que incorporava geradores de energia elétrica por célula solar e célula a combustível e um sistema de bateria de sódio/enxofre para 
armazenar a energia. O uso de um eficiente sistema de armazenamento permite a regulação do equilíbrio entre a geração e a demanda da energia elétrica. 

Um importante avanço da tecnologia de baterias tem sido o desenvolvimento de baterias recarregáveis de íons lítio de alta densidade de energia, primeiramente apresentadas 
ao mercado comercial em 1991. Em 2008 foram vendidos dez bilhões de dólares americanos em baterias de íons lítio, e o mercado continua a crescer. À bateria de íons lítio tem um 
potencial de célula de 3,6 V e consiste em um eletrodo positivo de LiCo0, separado de um eletrodo de grafita por um eletrólito sólido através do qual os íons Li” podem migrar 
quando a célula está carregando. Nas baterias comerciais de íons lítio, o eletrólito geralmente é o LiPF6 em um material de carbonato de alquila. As baterias de íons lítio são 
manufaturadas em um estado descarregado. O LiCo0» sólido adota um tipo de estrutura a-NaFe0; no qual os átomos de O têm agrupamentos aproximadamente cúbicos. Os buracos 
octaédricos são ocupados por M(1) ou M'(III) (Li* ou Co? no LiCo0,) de tal maneira que os diferentes íons metálicos ficam dispostos em camadas. Durante a carga, os íons Li* deixam 
essas camadas, são transportados pelo eletrólito, e são intercalados pela grafita (veja a Seção 14.4). Durante a descarga da célula, os íons Li” voltam à rede de óxido metálico. À 
reação da célula pode ser representada como segue: 

; carga E 
LiCoO, + 6C (grafita) - LiC + CoQ- 


descarga 








Os centros de cobalto são ativos em reações redox, sendo oxidados de Co(Ill) a Co(IV) à medida que o Li* é removido do LiCo0». O fator crucial nas baterias de íons lítio é que ambos 
os eletrodos são capazes de agir como hospedeiros para íons Li”. Atualmente, as baterias recarregáveis de íons lítio dominam o mercado para pe quenos dispositivos eletrônicos, 
como computadores laptop, telefo nes celulares, iPods e MP3 players, e nas bicicletas elétricas. Em 2005, a Sony apresentou uma nova geração de baterias de íons lítio (a bateria 
Nexelion), na qual o óxido de metal misto Li(Ni,Mn,Co)0» substitui o eletrodo de LiCo0; e um eletrodo à base de estanho substitui a grafita. 














O carro da Mercedez-Benz, $400 Blue Hybrid, que utiliza a leitura de lítio. 


Uma desvantagem das baterias de íons lítio que contêm cobalto é seu custo relativamente elevado. As atuais estratégias de pesquisa se voltam para descobrir materiais de 
eletrodos para reposição tanto para aumentar o desempenho da bateria quanto para reduzir custos. Dois competidores são o LiMn;0 e o LiFeP0,. O LiMn20 tem uma estrutura de 
espinélio (veja o Boxe 13.7) e, quando acoplado a um eletrodo de grafita, forma uma bateria de íons lítio, cuja reação de célula está resumida a seguir: 

l o Ee BE carga TE i 
LiMn O4 + 6C (grafita) =E Lic, + Mn,OQs 


descarea 
im 





As aplicações potenciais desse tipo de bateria de íons lítio incluem os veículos elétricos híbridos (VEH). Os fabricantes, inclusive a Toyota e a Honda, produzem veículos elétricos 
híbridos e elétricos plug-in (recarregáveis em uma fonte de força externa quando o carro está estacionado) incorporando baterias de íons lítio, mas o primeiro VEH de produção em 
massa contendo uma bateria de íons lítio foi lançado pela Mercedes-Benz em 2009. No Blue Hybrid $400, um conjunto de baterias de íons lítio de 120 V move um motor elétrico que 
funciona em conjunto com um motor de combustão interna, com o modo operacional controlado por computador. Um sistema de frenagem regenerativo (veja o Boxe 10.5) converte 
energia cinética em energia elétrica, que fica armazenada na bateria, e o motor elétrico ainda recupera energia durante a desaceleração. 


Leitura recomendada sobre baterias de íons lítio 


C.-M. Park, J.-H. Kim, H. Kim and H.-J. Sohn (2010) Chem. Soc. Rev., vol. 39, p. 3115. 


B. Scrosati and J. Garche (2010) J. Power Sources, vol. 195, p. 2419. 
F.T. Wagner, B. Lakshmanan and M.F. Mathias (2010) J. Phys. Chem. Lett., vol. 1, p. 2204. 





Construa um diagrama OM para a formação do Na, a partir de dois átomos de Na usando somente os 
orbitais de valência e os elétrons do Na. Considere o diagrama OM para deter-minar a ordem de ligação no 
Nas. 


O número atômico do Na é 11. 

A configuração eletrônica do estado fundamental do Na é 1s22572pº3s! ou [NeJ]3s!. 
O orbital de valência do Na é o 3s. 

Um diagrama OM para a formação do Na, é: 


Energia 





Na Nas Na 


Ordem de ligação = 1 [(número de elétrons ligantes) — (número de elétrons não ligantes)] 
Ordem de ligação no Na, = | x2=1 





1. Por que não é necessário incluir os orbitais 1s, 2s e 2p e elétrons na descrição OM da ligação no Nas? 


2. Considere o diagrama OM para determinar se o Na, é paramagnético ou diamagnético. [Resp.: Diagmanético] 
Veja o Problema 11.5 ao final do capítulo para uma extensão destes exercícios. 


Isótopos radioativos 


Além da radioatividade do Fr, 0,02% do K de ocorrência natural consiste em K, que decai de acordo com o 
esquema 11.2. 


captura de elétrons 
(conversão de próton em néutron ) 
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1% do total de processos Ië 
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i800 do total de processos de decaimento) 


A meia-vida global para o decaimento ß e de captura de elétrons é 1,25 x 10º anos. 

O decaimento do *ºK dá ao corpo humano uma fonte natural de radioatividade, embora em níveis muito 
baixos. O decaimento do “*ºK para “Ar é a base de uma técnica para datação de minerais (por exemplo, rochas 
biotita, hornblenda e vulcânica). Quando o magma vulcânico esfria, o Ar formado do decaimento do “ºK fica 
preso no mineral. A fragmentação e o aquecimento de amostras de rocha liberam argônio, e a quantidade de “Ar 
presente pode ser determinada por espectrometria de massa. A espectroscopia de absorção atômica é empregada 
para determinar o teor de *ºK. A idade do mineral pode ser estimada a partir da razão “ºK: “Ar. 


Núcleos ativos em RMN 


Cada um dos metais alcalinos tem pelo menos um núcleo ativo em RMN (Tabela 11.1), embora nem todos os 
núcleos sejam de sensibilidade suficiente para permitir seu uso em rotina. Para exemplos de espectroscopia de 
RMN que empregam metais do bloco s, veja a Seção 4.8 e o exemplo resolvido 23.1. 


11.4 Os metais 


Aparência 


Os metais Li, Na, K e Rb são branco-prateados, mas o Cs é amarelo-dourado. Todos são macios (o Li é o menos 
macio), e a tendência é consistente com seus pontos de fusão (Tabela 11.1). O ponto de fusão particularmente 
baixo do Cs (301,5 K) significa que ele pode ser um líquido a temperaturas ambientes em alguns climas quentes. 


Reatividade 


Já descrevemos o comportamento dos metais em NH; líquida (veja a Seção 9.6). Os produtos resultantes são 
amidas de metal alcalino (veja a Eq. 9.28), e a LINH, a NaNH; e a KNH, são importantes reagentes em síntese 
orgânica. No estado sólido, essas amidas adotam estruturas que consistem em íons [NH] de agrupamento 
compacto cúbico com os íons M* ocupando metade dos buracos tetraédricos. 





A estrutura em estado sólido da NaNH, pode ser descrita aproximadamente como consistindo em um 
arranjo cfc de íons amida com os íons Na” ocupando metade dos buracos tetraédricos. A qual tipo de 
estrutura (ou estrutura protótipo) isso corresponde? 


Um arranjo cúbico de face centrada (isto é, agrupamento compacto cúbico) de íons [NH2f (supondo que cada 
um seja esférico) corresponde à seguinte célula unitária: 





A NaNH; adota uma estrutura da blenda de zinco (ZnS) (compare com a Fig. 6.19b). 





1. Use o diagrama da célula unitária da amida sódica para confirmar a proporção de 1:1 de Na*:[NH,|. 


2. Considerando o diagrama da célula unitária da NaNH,, determine o número de coordenação de cada íon [NH,]”. Para 
verificar sua resposta, pense em como esse número de coordenação deve estar relacionado ao de um íon Na”. 


Embora o Li, o Na e o K sejam armazenados sob um solvente hidrocarbônico para evitar a reação com o O; 
atmosférico e o vapor d'água, eles podem ser manuseados ao ar, contanto que seja evitada a exposição indevida; o 
Rb e o Cs devem ser manuseados em uma atmosfera inerte. O lítio reage rapidamente com a água (Eq. 11.3); o Na 
reage vigorosamente, e K, Rb e Cs reagem violentamente, com a ignição do H, produzido. 


Li + 2H,0 — 2L40H + H- (11.3) 


O sódio normalmente é empregado como agente secante para solventes constituídos de hidrocarbonetos e de éter. 
O sódio nunca deve ser usado para secar solventes halogenados (veja a Eq. 14.47). O descarte de excesso de Na 
deve ser realizado com cuidado e geralmente envolve a reação do Na com o propan-2-ol: 


Hy 





üH 


Trata-se de uma reação menos vigorosa e, portanto, mais segura que a do Na com a H; O ou um álcool de baixa 
massa molecular. Um método alternativo para descarte de pequenas quantidades de Na envolve a adição de H, O a 
um recipiente de cerâmica cheio de areia (por exemplo, um vaso de planta) no qual o metal tenha sido enterrado. 
A conversão do Na em NaOH ocorre lentamente, e o NaOH reage com a areia (isto é, com o S10) produzindo 
silicato de sódio.7 

Todos os metais do grupo 1 reagem com os halogênios (Eq. 11.4) e o H} quando aquecidos (Eq. 11.5). O 
balanço de energia na formação dos hidretos metálicos é essencialmente como o da formação dos haletos 
metálicos, sendo expresso em termos de um ciclo de Born-Haber (veja a Seção 6.14). 


2M + X; — 2MX X = halogêmo (11.4) 
2M + H: — 2MH (11.5) 
6Li + N, — 2Li4N (11.6) 


O lítio reage espontaneamente com o N,, e a reação 11.6 ocorre a 298 K produzindo o nitreto de lítio castanho- 
avermelhado e sensível à umidade. O LisN sólido tem uma estrutura interessante (Fig. 11.42) e uma alta 
condutividade iônica (veja a Seção 28.2). As tentativas de preparar os nitretos binários dos últimos metais 
alcalinos não tiveram sucesso até 2002. O NasN (que é muito sensível à umidade) pode ser sintetizado em uma 
câmara de vácuo pela deposição de sódio atômico e de nitrogênio sobre um substrato de safira resfriado e, em 
seguida, aquecimento até a temperatura ambiente. A estrutura do NasN é muito diferente da do LisN (Fig. 11.4), 
com o NasN adotando uma estrutura anti-ReO; (veja a Fig. 22.4 para o ReO;) na qual os íons Na” são 
bicoordenados e os íons N% estão octaedricamente situados. As reações dos metais alcalinos com o O, são 
discutidas na Seção 11.6. 

Os acetilídios, M2C2, são formados quando o Li ou o Na é aquecido com carbono. Esses compostos também 
podem ser preparados por meio do tratamento do metal com C,H, em NH; líquida. As reações entre K, Rb ou Cs e 
a grafita levam a uma série de compostos de intercalação MCn (n = 8, 24, 36, 48 e 60) nos quais os átomos do 
metal alcalino são inseridos entre as camadas em uma rede hospedeira de grafita (veja a estrutura 14.2 e a Fig. 
14.43). Para uma fórmula dada, os compostos são estruturalmente semelhantes e exibem propriedades 
semelhantes, independentemente do metal. Em condições de alta pressão, pode ser formado o MC4s (M = K, Rb, 
Cs). Ao contrário, a intercalação do lítio na grafita (a base da tecnologia das baterias de íons de lítio; veja o Boxe 
11.3) dá LiGs, LiCi2, L1C;g e LiC27. Em pressões elevadas, pode ser produzido o LiC».4. A formação de compostos 
de intercalação de sódio-grafita é mais difícil. A reação do vapor de Na com a grafita em altas temperaturas dá o 
NaCs4. Voltaremos aos compostos de intercalação de grafita na Seção 14.4. 

Os metais alcalinos dissolvem-se em Hg produzindo amálgamas (veja o Boxe 22.3). O amálgama de sódio é 
um líquido apenas quando a porcentagem de Na é baixa. Trata-se de um agente redutor útil em química inorgânica 
e orgânica, e pode ser empregado em meios aquosos, pois há uma grande sobretensão para a descarga de Hb. 

Um método inovador de manuseio dos metais alcalinos é por meio de sua absorção em sílica-gel, daí 
fornecendo uma fonte conveniente dos metais como fortes agentes redutores, por exemplo, nas reduções de Birch: 


i E, par 
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Na, K-5G = liga de Na,K em sílica-ge!l 





rendimento de 9/9% 


Aplicações previsíveis desses materiais encontram-se no uso de colunas de fluxo contínuo para reações de 
redução, por exemplo, na indústria farmacêutica. Sílica-gel — metais alcalinos em pó reagem quantitativamente 


com água, liberando H2. Como os pós são facilmente manuseados e armazenados, eles têm o potencial de agir 
como uma fonte do tipo “oferta em caso de demanda” de H,.* 


ds Na camada | 


ġa Na camada 2 


dm Na camada 3 





(a) (b) 


Fig. 11.4 (a) A estrutura do estado sólido do LisN consiste em camadas de íons N% e Li" (proporção de 1:2) alternando com 
camadas de íons Li; estas últimas são dispostas de tal modo que se sobrepõem aos íons Nº”. Cada centro de N está em um 
ambiente (octocoordenado) bipiramidal hexagonal; há dois tipos de íon Li”, aqueles na camada 1 são bicoordenados, e os da 
camada 2 são tricoordenados com relação aos centros de N (veja o problema 11.12 ao final do capítulo). (b) Célula unitária de 
nitreto de sódio; o NasN adota uma estrutura anti-ReOs. Código de cores: N, azul; Li, vermelho; Na, laranja. 


Tabela 11.2 Entalpias-padrão de formação (As) e energias de rede (A,eacH”) de haletos de metais alcalinos, MX 
M A HQMX) | kJ mol`! À rede H(MX) | kJ mol`! 


Tamanho do ton haleto aumenta 
e 


Tamanho do ion haleto aumenta 





F CI Br I F ci Br I 

E Li —6l6 —409 — 35] — 0 — 1030 834 — 8 — 730 
E Na -577 -41 -361 -288 -910 -769 -732 -6 
E K -567 436 -394 -32% -808 -701 -671 -632 
E Rb -558 -435 395 -334 -m4 e80 Gsl -6l 
E Cs — 53 — dd Ss — UH — ad! — i44 —65 ! —b3? — AM) 


11.5 Haletos 


Os haletos MX (veja o Capítulo 6 para estruturas) são preparados por combinação direta dos elementos (Eq. 11.4) 
e todos os haletos apresentam valores negativos grandes de A¢Ħ°. No entanto, a Tabela 11.2 mostra que, para X = 
F, os valores de A¢H°(MX) ficam menos negativos à medida que se desce pelo grupo, enquanto a tendência inversa 
é verdadeira para X = Cl, Br e I. Para um dado metal, AcH(MX) sempre fica menos negativo indo-se do MF para 
o MI. Essas generalizações podem ser explicadas em termos de um ciclo de Born-Haber. Considere a formação do 
MX (Eq. 11.7) e observe a Fig. 6.25. 


= {A,H°(M, s) + E (M, 2)} + [AH (X, 2) + Aac H (X, 8) 
| 


termo dependente do metal termo dependente do haleto 


+ A rede Hº(MX.s) (11.7) 


Para o MF, as grandezas variáveis são AH(M), EL(M) e AredeH(MF), e semelhantemente para cada MCI, MBr e 
MI. O somatório de AH(M) e EI(M) dá para a formação do Li" 681, do Na” 604, do K* 509, do Rb” 485 e do 
Cs* 454 kJ mol. Para os fluoretos, a tendência dos valores de ArHº(MF) depende dos valores relativos de 


(AM) + EI(M)! e Arca (MF) (Tabela 11.2), e, de modo semelhante, para os cloretos, os brometos e os 
1odetos. A inspeção dos dados mostra que a variação de (AHÁ(M) + EL(M), é menor que a variação de 
Arede (MF), porém maior que a variação de Area (MX) para X = Cl, Br e I. Isto é porque a energia de rede é 
proporcional a 1/(r, + r_) (veja a Seção 6.13) e, assim, a variação de Arde (MX) para um dado haleto é a maior 
quando r é o menor (para o F`) e mínima quando 7». é o maior (para o I). Considerando os haletos de um dado 
metal (Eq. 11.7), a pequena variação do termo £AH(X) + Aar H(X)? (-249, 228, 213, -188 kJ mol"! para F, CI, 
Br e I, respectivamente) é compensada pela diminuição de Ade HT (MX). Na Tabela 11.2, observe que a diferença 
entre os valores de A¢H°(MF) e AH (MD diminui significativamente à medida que o tamanho do íon M” aumenta. 

As solubilidades dos haletos de metais alcalinos em água são determinadas por um delicado equilíbrio entre as 
energias de rede e as energias de Gibbs de hidratação (veja a Seção 7.9 para AyaGº e AnaGº). O LiF tem a mais 
alta energia de rede dos haletos de metais do grupo 1 e é apenas moderadamente solúvel, mas as relações de 
solubilidade entre os outros haletos exigem discussão detalhada além do escopo do presente livro.! Os sais LiCl, 
LiBr, Lil e Nal são solúveis em alguns solventes orgânicos que contêm oxigênio — por exemplo, o LiCl dissolve- 
se em THF e MeOH. A complexação do íon Li" ou Na” pelos solventes O-doador é provável em todos os casos 
(veja a Seção 11.8). O Lil e o Nal são muito solúveis em NH; líquida, formando complexos; o complexo instável 
[Na(NH;)4]I foi isolado e contém um íon Na” tetraedricamente coordenado. 

No estado de vapor, os haletos de metais alcalinos estão presentes principalmente na forma de pares de íons, 
mas as medições das distâncias de ligação M-X e momentos de dipolo elétrico sugerem que as contribuições 
covalentes para a ligação, especialmente nos haletos de lítio, são importantes. 


11.6 Óxidos e hidróxidos 


Óxidos, peróxidos, superóxidos, subóxidos e ozonetos 


Quando os metais do grupo 1 são aquecidos em um excesso de ar ou em O», os principais produtos obtidos 
dependem do metal: óxido de lítio, LO (Eq. 11.8), peróxido de sódio, Na,0> (Eq. 11.9) e os superóxidos KO», 
RbO; e CsO, (Eq. 11.10). 


4Li + O, — 2L1,0 formação de óxido (11.8) 
2Na + O — Na Q, formação de peróxido (11.9) 
K + O, — KO, formação de superóxido (11.10) 


Os óxidos Na20, K,0, Rb,O e Cs20 podem ser obtidos impuros pelo uso de um limitado suprimento de ar, mas 
são mais bem pre parados pela decomposição térmica dos peróxidos e superóxidos. As cores dos óxidos variam 
desde o branco até o laranja: o LO e o Na,O formam cristais brancos, enquanto o K,O é amarelo-claro, o Rb20, 
amarelo, e o Cs20, laranja. Todos os óxidos são bases fortes, e a basicidade aumenta do LO para o Cs,0. Pode 
ser obtido um peróxido de lítio pela ação da H202 em uma solução etanólica de LIOH, mas decompõe-se quando 
aquecido. O peróxido de sódio é amplamente empregado como agente oxidante. Quando puro, o Na,0» é incolor e 
a cor levemente amarela normalmente observada é devido à presença de pequenas quantidades de NaO,. Os 
superóxidos e os peróxidos contêm os íons paramagnéticos [05] e diamagnéticos [05]”, respectivamente (veja o 
problema 11.13 ao final do capítulo). Os superóxidos têm momentos magnéticos de =1,73 mp, consistente com um 
elétron desemparelhado. 

A oxidação parcial do Rb e do Cs em baixas temperaturas produz subóxidos como o RbsO; e o Cs1,03. Suas 
estruturas consistem em unidades octaédricas de íons metálicos com o oxigênio residindo no centro. Os octaedros 
estão fusionados compartilhando faces (Fig. 11.5). Os subóxidos RbçO, Cs;O e Cs4O também contêm 
aglomerados de RbsO, ou de €s,/03. Em cada caso, os átomos de metais alcalinos estão presentes no sólido 
cristalino além das unidades de RbsO, ou de Cs,/05. Assim, as formulações mais informativas do RbsO, Cs-0 e 
do Cs4O são RbsO, > Rb}, Cs1103 > Csy e CsO3 > Cs, respectivamente. As fórmulas dos aglomerados de 
subóxidos são enganosas em termos dos estados de oxidação. Cada um contém íons M* e O7, e, por exemplo, a 
fórmula do RbçO» é mais bem escrita como (Rb9(O* ),:5e, indicando a presença de elétrons livres. 





Fig. 11.5 A estrutura do subóxido Cs110; consiste em três unidades octaédricas com centro de oxigênio e faces compartilhadas. 
Código de cores: Cs, azul; O, vermelho. 


Os óxidos, peróxidos e superóxidos de metais alcalinos reagem com a água de acordo com as Eqs. 11.11- 
11.13. Um dos usos de KO, é em máscaras respiratórias, nas quais ele absorve H2O, produzindo O», usado na 
respiração, e KOH, que absorve o CO; exalado (reação 11.14). 


MÔ + H,0 — 2MOH (11.11) 
M-0 + 2H,0 — 2MOH + H,0; (11.12) 
2MO, + 2H,0 — 2MOH + H-0; + O, (11.13) 
KOH + CO, — KHCO; (11.14) 


O peróxido de sódio reage com o CO» dando Na,COs, tornando-o adequado para uso em purificação do ar em 
espaços confinados (por exemplo, em submarinos); o KO, age de maneira semelhante, mas de forma mais efetiva. 
Embora todos os peróxidos do grupo 1 se decomponham mediante aquecimento de acordo com a Eq. 11.15, 
suas estabilidades térmicas dependem do tamanho do cátion. O LO, é o peróxido menos estável, enquanto o 
Cs,05 é o mais estável de todos. As estabilidades dos superóxidos no que tange à decomposição em M20, e O; 
seguem uma tendência semelhante. 
M-0-(3) — M40(s) ++10s(g) (11.15) 
Os ozonetos, MO;, que contêm o íon paramagnético e angular [05] (veja a Seção 16.4), são conhecidos para 
todos os metais alcalinos. Os sais KO}, RbOs e CsO3 podem ser preparados a partir dos peróxidos ou superóxidos 
por reação com o ozônio, mas esse método é falho, ou dá baixos rendimentos, para o LiO} e o NaOs. Esses 
ozonetos têm sido preparados em amônia líquida pela interação do CsO3 com uma resina de troca iônica carregada 
de íons Li" ou Na”. Os ozonetos são violentamente explosivos. 


Uma resina de troca iônica consiste em uma fase sólida (por exemplo, uma zeólita) que contém grupos ácidos ou básicos que podem trocar com os cátions ou ânions, respectivamente, 
oriundos de soluções que escoam por meio da resina; uma aplicação importante é na purificação da água (veja o Boxe 16.3). 


Hidróxidos 


Em 2008, a demanda global de NaOH (soda cáustica) foi de =50 Mt. Ela é fabricada na indústria de cloro e álcalis 
(Boxe 11.4), e a China é o maior produtor. O NaOH é utilizado em toda a quí mica orgânica e inorgânica, onde 
quer que seja necessário um álcali de baixo custo, e mais da metade do NaOH manufaturado é consumido na 
indústria química. Os usos restantes estão nas indústrias de sabão e têxtil, tratamento da água, manufatura do 
alumínio (Seção 13.2) e manufatura de polpa e papel. 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 11.4 A indústria de cloro e álcalis 





A indústria de cloro e álcalis produz enormes quantidades de NaOH e Cl pela eletrólise do NaCl aquoso (salmoura). 
No anodo: 2C1 (ag) — Chg) + 2e 
No catodo: 2H,0(1) + 2e — 2[0H] (aq) + Hs(g) 


O anodo descarrega Cl, em vez de 02, mesmo que, a partir dos valores de Eº, pareça mais fácil oxidar a H20 que o CI”. Essa observação é uma consequência da sobretensão necessária 
para liberar 0,, e é explicada mais detalhadamente no exemplo resolvido 17.3. 
Três tipos de célula de eletrólise estão disponíveis: 


e a célula de mercúrio, que emprega um catodo de mercúrio; 

e a Célula de diafragma, que emprega um diafragma de amianto que separa o catodo de aço do anodo de grafita ou de titânio revestido de platina; 

e à Célula de membrana, em que a membrana de troca catiônica, com alta permeabilidade aos íons Na* e baixa permeabilidade aos íons CI” e [OH], é colocada entre o anodo e o 
catodo. 


Atualmente, são fabricadas 45-50 Mt de Cl, pelo processo de cloro e álcalis a cada ano; isso representa 95% do suprimento global. Para cada 1 t de Cl, produzida, 1,1 t de NaOH 
também é manufaturada. Os principais produtores são os EUA, a Europa Ocidental e o Japão. Enquanto a indústria de cloro e álcalis japonesa opera quase que inteiramente com a 
célula de membrana, os EUA favorecem o uso da célula de diafragma. Na Europa, 46% da indústria utilizam a célula de membrana, 34% a de mercúrio, e 14% a célula de diafragma. 
Em termos ambientais, a indústria de cloro e álcalis vem sendo pressionada a substituir as células de mercúrio e de diafragma pela célula de membrana. Na União Europeia, o uso do 
processo baseado em mercúrio está sendo gradativamente reduzido com uma data limite em 2020 para a conversão da indústria para a célula de membrana. No entanto, o descarte 
do mercúrio proveniente das células de eletrólise não é trivial. À escala do problema pode ser vista na fotografia mostrada neste boxe, onde se vê parte do local onde ficam as células 
em uma usina de cloro e álcalis que opera usando células de mercúrio. À exportação do mercúrio pela União Europeia está banida desde 2011, e a indústria de cloro e álcalis deve 
assegurar o armazenamento seguro do mercúrio proveniente das células de mercúrio desativadas, por exemplo, subterrâneo profundo em cilindros de aço. 

O uso das células de mercúrio e de diafragma não é a única preo cupação ambiental com que a indústria se defronta: a demanda do Cl, tem caído na indústria de polpa e papel e 
na produção de clorofluorocarbonos, sendo que a redução nesta última é o resultado do Protocolo de Montreal para a Proteção da Camada de Ozônio. Ainda assim, a demanda global 
de Cl permanece elevada, e a grande parte dele é empregado na produção de cloroeteno (para a manufatura do policloreto de vinila, o PVC). Os usos do Cl, estão resumidos na Fig. 
17.2. 
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Um técnico verifica as células de mercúrio no local onde ficam as células de uma usina produtora de CI2 e NaOH. 


O NaOH aquoso proveniente do processo eletrolítico é evaporado produzindo NaOH sólido (soda cáustica) na forma de um sólido translúcido branco, que é fundido e moldado 
em varetas, ou transformado em flóculos ou pelotas. 

A indústria de cloro e álcalis ilustra um interessante problema de mercado. Enquanto a eletrólise da salmoura produz NaOH e Cl em uma proporção molar fixa, os mercados dos 
dois produtos químicos são diferentes e independentes. Quando o NaOH excede a demanda, pode ser armazenado, mas o armazenamento de excesso de Cl é mais difícil. Nessas 
circunstâncias, a escala de produção tanto do Clz quanto do NaOH tende a ser reduzida. É interessante que os preços dos produtos químicos seguem tendências opostas. Em tempos 
de recessão, a demanda do Cl; cai de forma mais acentuada que a do NaOH, como o resultado de que o preço do Cl; cai à medida que os estoques se acumulam. Por sua vez, a 
demanda industrial do Cl} aumenta mais rapidamente que a do NaOH quando a economia está forte. Consequentemente, o preço do álcalis cai à medida que os estoques 
aumentam. O resultado líquido é claramente importante para a estabilidade a longo prazo da indústria de cloro e álcalis como um todo. 


Leitura recomendada 


N. Botha (1995) Chemistry & Industry, p. 832 — ‘The outlook for the world chloroalkali industry 
R. Shamel and A. Udis-Kessler (2001) Chemistry & Industry, p. 179 — “Critical chloralkali cycles continue” 
Para informações atualizadas sobre a indústria de cloro e álcalis europeia, visite a página www.eurochlor.org 


O NaOH sólido (p.fus. 591 K) é frequentemente manuseado na forma de flocos ou pelotas, e dissolve-se na 
água com considerável produção de calor. O hidróxido de potássio (p.fus. 633 K) assemelha-se muitissimo ao 
NaOH em preparo e propriedades. É mais solúvel que o NaOH em EtOH, no qual produz baixa concentração de 
íons etóxido (Eq. 11.16). Isto dá origem ao emprego do KOH etanólico em síntese orgânica. 


C,Hs0H + [0H] = [C,Hs0] + H,0 (11.16) 


As estruturas cristalinas dos hidróxidos do grupo 1 geralmente são complicadas, mas a forma do KOH em alta 
temperatura tem a estrutura de NaCl, com os íons [OHF sofrendo uma rotação que os torna pseudoesféricos. 


Caco, (Calcário) 


Formação do Cal em fornos de cal 4 Calor 1190-1470 K 


CaO + CO, 


Formação do Ca(OH), a cal extinta, 
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Fig. 11.6 Representação esquemática do processo Solvay para a produção do Na,CO; e do NaHCO; a partir de CaCO;, NH; e 
NaCl. As partes de reciclagem do processo são mostradas com linhas tracejadas em azul.? 


As reações dos hidróxidos de metais alcalinos (veja a Seção 7.4) com ácidos e óxidos ácidos não requerem 
qualquer menção especial (veja o problema 11.23 ao final do capítulo), exceto as reações com o CO que dão 
formiatos (metanoatos) de metal, por exemplo, a reação 11.17. 


450 R 
NaOH + CO —— HCO, Na (11.17) 


Muitos não metais desproporcionam quando tratados com álcalis aquoso: o P4 dá PH; e [H5PO»], o Sg dá S% e 
uma mistura de oxiânions, e o Cl reage dando CI e [OCI] ou [CIOs] (veja também a Seção 17.9). Os não metais 
que não formam hidretos estáveis, e os metais anfotéricos (por exemplo, o Al, Eq. 11.18) reagem com o MOH 
aquoso produzindo H; e ânions complexos. 


241 + 2Na0H + 6H,0 — 2Na/AI(OH)4| + 3H; (11.18) 


11.7 Sais de oxiácidos: carbonatos e hidrogenocarbonatos 


As propriedades dos sais de metais alcalinos da maioria dos oxiácidos dependem do ânion presente, e não do 
cátion. Desse modo, tendemos a discutir os sais dos oxtácidos sob o ácido apropriado. No entanto, separamos os 
carbonatos e hidrogenocarbonatos devido à sua importância. Enquanto o LCO; é moderadamente solúvel em 
água, o restante dos carbonatos dos metais do grupo 1 é muito solúvel. 

São muitos os países onde o carbonato de sódio (soda) e o hidrogenocarbonato de sódio (comumente chamado 
de bicarbonato de sódio) são produzidos pelo processo Solvay (Fig. 11.6), mas este vem sendo substituído onde há 
disponibilidade de fontes naturais do mineral trona, Na,CO3:NaHCOs:2H,0 (o maior depósito de trona do mundo 
está na Bacia do Green River, em Wyoming, EUA). As duas fontes são distintas pelo uso dos termos NaCO; 
“natural” (refinado de trona) e “sintético” (do processo Solvay). A Fig. 11.6 mostra que, no processo Solvay, a 
NH; pode ser reciclada, mas a maior parte do resíduo, CaCl,, é enterrada (por exemplo, no mar) ou utilizada em 
limpeza de estradas no inverno (veja o Boxe 12.4). Em 2009, =46 Mt de carbonato de sódio (natural e sintético) 
foram produzidas em todo o mundo, e os usos estão resumidos na Fig. 11.3b. Mesmo sendo um produto direto no 
processo Solvay, o hidrogenocarbonato de sódio também é produzido pela passagem de CO, pelo Na,CO3 aquoso 
ou pela dissolução de trona em H20 saturada com CO». Seus usos incluem aqueles como agente espumante, como 


aditivo para alimentos (por exemplo, o fermento) e como efervescente em produtos farmacêuticos. A companhia 
Solvay agora desenvolveu um processo para utilizar o NaHCO; no controle da poluição, por exemplo, pela 
neutralização do SO, ou do HCI em emissões industriais ou outros resíduos. 

Há algumas diferenças notáveis entre sais de [CO3]” e [HCO3] envolvendo Na* e envolvendo outros metais 
alcalinos. Enquanto o NaHCO; pode ser separado do NH,CI no processo Solvay por precipitação, o mesmo não é 
verdade para o KHCO;. Assim, o KCO; é produzido, não via KHCOs, mas pela reação do KOH com o CO». O 
KCO, é usado na fabricação de certos vidros e cerâmicas. Entre suas aplicações, o KHCO; é empregado como 
agente de tamponamento no tratamento da água e na produção de vinho. O carbonato de lítio (veja também a 
Seção 11.2) é apenas moderadamente solúvel em água; o “LiHCOs” não foi isolado. As estabilidades térmicas dos 
carbonatos de metais do grupo 1 com relação à reação 11.19 aumentam à medida que se desce pelo grupo, ou seja, 
à medida que rm aumenta, sendo a rede de energia um fator crucial. Essa tendência em estabilidade é comum a 
toda a série de oxissais dos metais alcalinos. 
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Fig. 11.7 No estado sólido, a ligação de hidrogênio resulta em associação aniônica no NaHCO; e no KHCO;, e na formação de 
(a) dímeros no NaHCO, e (b) cadeias infinitas no KHCO;. Código de cores: C, cinza; O, vermelho; H, branco. 


A 
M,CO, —= M,0+ CO, (11.19) 


As estruturas em estado sólido do NaHCO; e do KHCO; mostram ligação de hidrogênio (veja a Seção 10.6). No 
KHCOs, os ânions associam-se em pares (Fig. 11.7a), enquanto, no NaHiCOs, há presença de cadeias infinitas 
(Fig. 11.7b). Em cada caso, as ligações de hidrogênio são assimétricas. 

Os silicatos de sódio são de grande importância comercial e serão discutidos nas Seções 14.2 e 14.9. 


11.8 Quimica das soluções aquosas e complexos macrocíclicos 


Íons hidratados 


Apresentamos os cátions hidratados de metais nas Seções 7.7 e 7.9. Alguns sais de Li" (por exemplo, o LiF, o 
LiCOs) são moderadamente solúveis em água, mas para ânions grandes os sais de Li" são solúveis, enquanto 
muitos sais de K”, Rb” e Cs" são moderadamente solúveis (por exemplo, o MCIO4, o Ms[PtCls] para M = K, Rb ou 
Cs). 





Começando pelo Rb;CO;, como você poderia preparar e isolar o RbCIO,? 


O Rb,CO; é hidrossolúvel, enquanto o RbCIO, é moderadamente solúvel. Portanto, um método adequado de 
preparo é a neutralização do Rb,CO3 em HCIO, aquoso com a formação de precipitado de RbCIO,. Cuidado! Os 
percloratos são potencialmente explosivos. 





As respostas podem ser determinadas pela leitura do texto. 
l. A reação do CsNO; com o ácido perclórico seria um método conveniente para preparar o CsCIO,? 


2. A coleta do precipitado de LiClO, proveniente da reação em solução aquosa do Li CO; com o NaClO; seria uma maneira 
conveniente de preparar e isolar o LiCIO,? 


3. A solubilidade do sulfato de sódio em água, expresso em g de sulfato de sódio por 100 g de água, aumenta de 273 para 305 
K, enquanto, de 305 a 373 K, a solubilidade diminui ligeiramente. O que você pode inferir dessas observações? [ Sugestão: 
É o único sólido envolvido?] 


Em soluções diluídas, os íons dos metais alcalinos raramente formam complexos, mas onde eles são formados, 
por exemplo, com o [P507]* e o [EDTA] (veja a Tabela 7.7), a ordem normal das constantes de estabilidade é 
Li'>Na'>K'>Rb' > Cs”. Ao contrário, quando os íons aquosos são adsorvidos em uma resina de troca iônica, 
a ordem da intensidade da adsorção geralmente é Li' < Na” < K* < Rb” < Cs”. Isso sugere que os íons hidratados 
são adsorvidos, pois as energias de hidratação diminuem ao longo dessa série e a interação de hidratação total (isto 
é, hidratação principal mais interação secundária com mais moléculas de água) é maior para o Li”. 


Íons complexos 


Diferente dos ligantes inorgânicos simples, os poliéteres (veja exemplo resolvido 4.1) e, em particular, os 
poliéteres cíclicos complexam íons de metais alcalinos com bastante intensi da de. Os éteres de coroa são éteres 
cíclicos que incluem o 1,4,7,10,13,16-hexaoxaciclo-octadecano (Fig. 11.8a), cujo nome comum é 18-coroa-6. Essa 
nomenclatura dá o número total (C + O) e o número de átomos O no anel. A Fig. 11.8b mostra a estrutura do 
cátion [K(18-coroa-6)]': o íon K* está coordenado pelos seis O-doadores. O raio da cavidade! dentro do anel do 
18-coroa-6 é 140 pm, e isto se compara aos valores de Fion para os íons de metais alcalinos que vão de 76 pm para 
o Li" até 170 pm para o Cs" (Tabela 11.1). O raio do íon K* (138 pm) combina bem com o do macrociclo, e as 
constantes de estabilidade para a formação do [M(18-coroa-6)]' (Eq. 11.20) em acetona seguem a sequência K* > 
Rb' > Cs* x Nat > Li”. 


(a) 





(c) (ud) 


Fig. 11.8 As estruturas do (a) poliéter macrocíclico 18-coroa-6, (b) o cátion [K(18-coroa-6)]' para o sal [Ph;Sn] (difração de 
raios X) [T. Birchall et al. (1988) J. Chem. Soc. Chem. Commun., p. 877], (c) o ligante criptando cript-[222], e (d) [Na(cript- 
[222))] Na (difração de raios X) [F.J. Tehan et al. (1974) J. Am. Chem. Soc., vol. 96, p. 7203]. Código de cores: K, laranja; Na, 
roxo; C, cinza; N, azul; O, vermelho. 





Os íons de metais alcalinos encapsulados no interior de ligantes de éter de coroa ou de criptando frequentemente são utilizados como fonte de “cátions grandes” para auxiliar na 
cristalização de sais que contêm ânions grandes. Um exemplo é o composto [K(cript222)]>[Cso] - 4CsHsMe que contém o fulereto [C60]. O diagrama a seguir mostra a célula unitária do 
[K(cript-222)]2[C60] - 4CsHsMe; para maior clareza, foram removidas as moléculas de solvente. Os cátions [K(cript-222)]* têm dimensões globais semelhantes aos diânions fulereto, 
permitindo que os íons se aglomerem de forma eficiente na rede cristalina. 


[Dados de: T.F. Fassler et al. (1997) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 36, p. 486.] 
Veja também: Boxe 24.1, no volume 2 — Cátions grandes para ânions grandes 2. 





Código de cores: C, cinza; K, roxo; N, azul; O, vermelho. 


M* + 18-coroa-6 = [M(1&-coroa-6)]* (11.20) 


Diferentes éteres de coroa têm diferentes tamanhos de cavidade, embora a cavidade não tenha uma propriedade 
fixa devido à capacidade de o ligante variar a conformação. Desse modo, os raios dos buracos no 18-coroa-6, no 
15-coroa-5 e no 12-coroa-4 podem ser considerados como aproximadamente 140, 90 e 60 pm, respectivamente. 
No entanto, é arriscado supor que um complexo [MLT deixará de se formar simplesmente porque o tamanho do 
M* não se encaixa corretamente no tamanho do buraco do ligante macrocíclico L. Por exemplo, se o raio de M” é 
ligeiramente maior que o raio de L, pode-se formar um complexo no qual o M” se apoia acima do plano que 
contém os átomos dos doadores — por exemplo, o [Li(12-coroa-4)Cl]| (11.1). Alternativamente, pode resultar um 
complexo [ML2]' 1:2 no qual o íon metal fica em sanduíche entre dois ligantes — por exemplo, o [Li(12-coroa- 
4)]'. Observe que os últimos exemplos referem-se a complexos cristalizados de soluções. 
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(11.1) 


O conceito de combinar o tamanho do buraco do ligante com o tamanho do íon metálico tem sido importante em 
discussões sobre a aparente seletividade de ligantes particulares para íons metálicos particulares. A seletividade 
(tal como aquela discutida acima para os complexos [M(18-coroa-6)|", Eq. 11.20) é baseada em constantes de 
estabilidade medidas. No entanto, também tem sido destacado que as constantes de estabilidade para os complexos 
[KL]" são frequentemente maiores que para os complexos [ML]" correspondentes, onde M = Li, Na, Rb ou Cs, 
mesmo quando a compatibilidade dos buracos claramente não é o fator mais importante. Uma explicação 
alternativa concentra-se no fato de que, quando um éter de coroa se liga ao M”, os anéis do quelato que são 


formados são todos de 5 membros, e de que o tamanho do íon K“ é idealmente combinado com a formação do anel 
de quelato de 5 membros (veja a Seção 7.12).! Os complexos formados por tais ligantes macrocíclicos são 
apreciavelmente mais estáveis que aqueles formados por ligantes de cadeia aberta intimamente relacionados (veja 
a Seção 7.12). 

Os íons de metais alcalinos complexados por éteres de coroa são grandes e hidrofóbicos, e seus sais tendem a 
ser solúveis em solventes orgânicos. Por exemplo, enquanto o KMnO; é solúvel em água mas insolúvel em 
benzeno, o [K(18-coroa-6)|[MnO,] é solúvel em benzeno; a mistura do benzeno com o KMnO; aquosos leva à 
transferência da cor roxa da camada aquosa para a camada de benzeno. Esse fenômeno é muito útil em química 
orgânica preparativa, pois os ânions são pouco solvatados e, portanto, altamente reativos. 


Um criptando é um ligante policíclico que contém uma cavidade. Quando o ligante se coordena ao um íon metálico, o fon complexo é chamado de criptado. 


A Fig. 11.8c mostra a estrutura do ligante criptando 4,7,13,16, 21,24-hexaoxa-1,10- 
diazabiciclo[8.8.8 |hexacossano, co mu mente chamado de criptando-222 ou cript-222, em que a notação 222 dá o 
número de átomos O-doadores em cada uma das três cadeias. O criptando-222 é um exemplo de um ligante 
bicíclico que pode encapsular um íon de metal alcalino. Os criptandos protegem o cátion metálico complexado até 
de modo mais efetivo do que o fazem os éteres de coroa. Eles mostram comportamento de coordenação seletiva; 
os criptandos-211, -221 e -222 com raios de cavidade de 80, 110 e 140 pm, respectivamente, formam seus 
complexos de metal alcalino mais estáveis com o Li”, o Na” e o K”, respectivamente (veja a Tabela 11.1 para rion). 





!Na = Na" + Na (11.21) 


A capacidade do cript-222 em deslocar o equilíbrio 11.21 para o lado direito é marcante. Isto é observado quando 
o cript-222 é adicionado ao Na dissolvido em etilamina, e o produto isolado é o [Na(cript-222)] Na” diamagnético 
amarelo-dourado (Fig. 11.8d). A estrutura do estado sólido indica que o raio efetivo do íon sodeto é =230 pm, isto 
é, o Na é semelhante ao I em tamanho. A substituição dos átomos de O no cript-222 por grupos de NMe gera o 
ligante 11.2, idealmente adequado para encapsular o K*. Seu uso no lugar do cript-222 tem auxiliado no estudo de 
complexos de alcaletos pelo aumento de sua estabilidade térmica. Enquanto o [Na(cript-222)|'Na” geralmente tem 
de ser manuseado abaixo de =275 K, o [K(11.2)] Na e o [K(11.2)] K” são estáveis a 298 K. 
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(11.2) (11.3) 


A substituição do O no cript-222 por NMe em vez do NH (isto é, para dar o ligante 11.2 em vez do 11.3) é 
necessária porque os grupos NH reagiriam com o M, liberando H2. Isto é ilustrado na reação 11.22, que é 
realizada em NH; líquida/MeNH,;; o íon Ba” no produto fica encapsulado no interior do ligante desprotonado. 


Ba + Na + 11.3 — [Ba“* (11.3 — H) ]Na (11.22) 
(11.3 — H) ligante desprotonado 11.3 


Apesar dessa complicação, esta reação é digna de nota por seu produto. No estado sólido, os íons Na” formam 
pares formando o [Na;]”, no qual a distância Na-Na é de 417 pm (Fig. 11.9). 





Fig. 11.9 Modelo de espaço preenchido do dimero [Na,]”, em sanduíche entre dois cátions [BaL]” no complexo [BaL]Na- 


2MeNHs,, em que L é o ligante (11.3 — HY (veja a Eq. 11.22). A estrutura foi determinada por difração de raios X; os átomos de 
H ligados ao nitrogênio não são mostrados [M.Y. Redko et al. (2003) J. Am. Chem. Soc., vol. 125, p. 2259]. Código de cores: 
Na, roxo; BA, laranja; N, azul; C, cinza; H, branco. 
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Fig. 11.10 (a) A estrutura da valinomicina. (b) e (c) A estrutura (difração de raios X) da [K(valinomicina)|' no sal 
[K(valinomicina)|>[[][15| [K. NeupertLaves et al. (1975) Hely, Chim. Acta, vol. 58, p. 432]. A representação em bastões ilustra a 
coordenação octaédrica do íon K*, enquanto a representação de espaço preenchido do íon [K(valinomicina)|" ilustra o exterior 
hidrofóbico. Código de cores: O, vermelho; N, azul; C, cinza; íon K*, laranja. 


O dímero parece ser estabilizado por interações de ligação de hidrogênio N-H----Na” envolvendo o cátion 
[Ba(11.3 — H)" (veja o problema 11.26a ao final do capítulo). O primeiro sodeto de hidrogênio “H'Na”” foi 
preparado com o uso do ligante 11.4 para encapsular o H”, protegendo-o e tornan do-o, assim, cineticamente 
estável em relação a bases fortes e metais alcalinos. O modelo de espaço preenchido do ligante 11.4 mostra sua 
natureza globular, e ilustra como os átomos nitrogênio-doadores são direcionados no sentido da cavidade central. 





(11.4) 


Os alcaletos também foram preparados contendo Rb” e Cs”. Nessas reações, a proporção molar de 
criptando:metal é de 1:2. Se a reação é realizada usando uma proporção maior de ligante, podem ser isolados os 
eletretos pretos paramagnéticos — por exemplo, o [Cs(cript-222),]'e no qual o elétron é capturado em uma 
cavidade de raio =240 pm. Os eletretos também podem ser preparados usando-se éteres de coroa, e exemplos de 
complexos cristalograficamente confirmados são o [Cs(15-coroa-5),] e”, o [Cs(18-coroa-6),]'e” e o [Cs(18-coroa- 
6)(15-coroa-5)|'e”-18-coroa-6. O arranjo das cavidades que contêm elétrons no estado sólido tem um profundo 


efeito nas condutividades elétricas desses materiais. A condutividade do [Cs(18-coroa6(15-coroa-5) e”: 18-coroa-6 
(no qual as cavidades com elétrons formam anéis) é =10º vezes maior que a do [Cs(15-coroa-5),]'e ou do [Cs(18- 
coroa-6)|'e” (no qual as cavidades com elétrons são organizadas em cadeias). 

Os criptandos também têm sido empregados para isolar o LIO e o NaO cristalinos na forma de [Li(cript-211)] 
[03] e [Na(cript-222)][0s], respectivamente, e outras aplicações desses ligantes de encapsulação estão no 
isolamento de sais de metais alcalinos de íons Zintl (veja as Seções 9.6 e 14.7). Os criptatos de sódio e potássio 
são modelos interessantes para materiais de ocorrência biológica envolvidos na transferência do Na e K pelas 
membranas celulares. Um exemplo é a valinomicina, um polipeptídio cíclico (Fig. 11.10a). A valinomicina está 
presente em certos microrganismos e é seletiva no sentido de ligar íons K*. A Fig. 11.10 ilustra que o ligante 
valinomicina utiliza seis dos seus grupos carbonila para coordenar o K octaedricamente. O íon [K(valinomicina)] 
tem um exterior hidrofóbico que o torna lipossolúvel, e o íon complexo pode, portanto, ser transportado pela 
bicamada de lipídios de uma membrana celular. 


11.9 Quimica de coordenação não aquosa 


São conhecidos muitos complexos dos metais do grupo 1 preparados em condições não aquosas (por exemplo, em 
solventes orgânicos polares). Os íons de metais alcalinos normalmente são ácidos de Lewis duros e favorecem a 
coordenação por ligantes Oe N-doadores. O uso de ligantes macrocíclicos foi detalhado na Seção 11.8, e na 
presente seção concentramo-nos nos exemplos de espécies moleculares e poliméricas discretas que incorporam 
outros tipos de Oe N-doadores. A ligação desses tipos de compostos é considerada predominantemente iônica. O 
uso de ligantes estericamente exigentes favorece a formação de complexos de baixa nuclearidade. Um método 
geral de síntese é preparar um sal de metal alcalino (por exemplo, o LiCl) na presença de um ligante de 
coordenação tal como a hexametilfosforamida (HMPA, 11.5) para produzir agregados — por exemplo, o 
[{LIiCI(HMPA)}4] com uma parte central de cubano (11.6) e o [LL Br)(HMPA)] (11.7). 
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Os alcóxidos e as amidas também estabilizam complexos discretos, por exemplo, o [{KO'Bu}4] com uma 
estrutura de cubano, e o [f'BuHNLi!s] (Fig. 11.11). Os complexos amidolíticos do tipo RR'NLi, em que R e R’ são 
grupos alquila, arila ou trialquilsilil estericamente exigentes, exibem estruturas diversas com os anéis planos LN» 
sendo blocos de construção comuns nas estruturas. Os complexos trimetilamídicos são conhecidos para os metais 
do grupo 1 desde o Li até o Cs, e os exemplos incluem o [fLiN(SiMes)+!3], o [f(THF)LiN(SiMes)>!+], O 
[{NaN(SiMe;)}3], o [fKN(SiMes)!+], o [{RbN(SiMe;3)}2] e o [{CsN(SiMe;)}2]. As espécies poliméricas 
também foram estruturalmente caracterizadas, nas quais os ligantes amídico e/ou moléculas de solvente tais como 
o 1,4-dioxano (11.8) fazem ponte com os centros de metais alcalinos, por exemplo, o [fNaN(SiMes)t.o] € O 
[{KN(SiMe;)(11.8)2}]. 





Fig. 11.11 A estrutura do [£LiNH'Bu!s] determinada por difração de raios X; os átomos de hidrogênio e metil-carbono foram 
omitidos para fins de clareza. [N.D.R. Barnett et al. (1996) J. Chem. Soc., Chem. Commun., p. 2321.] Código de cores: Li, 
vermelho; N, azul; C, cinza. 
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Na Seção 23.2 são descritos os compostos organometálicos dos metais do grupo 1, e eles incluem exemplos 
nos quais o ligante de quelação MeNCH,>CH»NMe, (TMEDA) desempenha um papel estabilizador. 





TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


[Jalcaleto 

[] amálgama 

E criptando 

[3 eletreto 

[ éteres de coroa 

c ion ozoneto 

[íon peróxido 

[íon superóxido 

[troca iônica (resina de troca iônica) 
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A.G. Massey (2000) Main Group Chemistry, 2. ed., Wiley, Chichester — O Capítulo 4 abrange a química dos 
metais do grupo 1. 
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estruturas de subóxidos de metais alcalinos. 
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e minuciosa das estruturas de compostos de metais alcalinos. 
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metais alcalinos: 
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Alcaletos e eletretos 


J.L. Dye (2009) Acc. Chem. Res., vol. 42, p. 1564 — *Electrides: early examples of quantum confinement’. 

J.L. Dye, M.Y. Redko, R.H. Huang and J.E. Jackson (2007) Adv. Inorg. Chem., vol. 59, p. 205 — “Role of cation 
complexants in the synthesis of alkalides and electrides”. 
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p. 6971 — Estudo sobre o eletreto [Rb(cript-222)]'e”, sua estrutura, polimorfismo e condutividade elétrica, com 
referências a trabalhos anteriores na área. 


PROBLEMAS 





11.1 (a) Escreva, em ordem, os nomes e símbolos dos metais do grupo 1; verifique sua resposta com relação à 
primeira página do presente capítulo. (b) Dê uma notação geral que mostre a configuração eletrônica do 
estado fundamental de cada metal. 

11.2 Explique por que, para um dado metal alcalino, a segunda energia de ionização é muito mais elevada que a 
primeira. 

11.3 Descreva as estruturas do estado sólido de (a) metais alcalinos e (b) cloretos de metais alcalinos, e comente 
a respeito das tendências à medida que se desce pelo grupo. 

11.4 Discuta as tendências em (a) pontos de fusão, e (b) raios iônicos, r+, para os metais à medida que se desce 
pelo grupo 1. 

11.5 (a) Descreva a ligação nas moléculas diatômicas M> (M = Li, Na, K, Rb, Cs) em termos das teorias de 
ligação de valência e orbital molecular. (b) Descreva a tendência das energias de dissociação da ligação 
metal-metal dadas na Tabela 11.1. 

11.6 (a) Escreva uma equação para o decaimento do “°K por captura de elétrons. (b) Determine o volume de gás 
produzido quando 1 g do K decai de acordo com essa equação. (c) O decaimento do “ºK é a base de um 
método para datação de amostras de rocha. Sugira como esse método funciona. 

11.7 Comente a respeito das seguintes observações: 

(a) O Li é o metal alcalino que forma o nitreto mais estável em relação à decomposição em seus elementos. 
(b) A mobilidade dos íons de metais alcalinos em solução alcalina segue a sequência Li" < Na" < K* < Rb” 
< Ca”. 

(c) Eº para o M'(aq) + e = M(s) é quase constante (veja a Tabela 11.1) para os metais alcalinos. 

11.8 Sugira o que acontecerá quando uma mistura de Lil e de NaF é aquecida. 

11.9 Muito frequentemente, as amostras para espectroscopia de IV são preparadas na forma de discos em estado 
sólido por moagem do composto para análise com haleto de metal alcalino. Sugira por que os espectros de 
IV do Ks[PtCl,] em discos de KBr e de KI poderiam ser diferentes. 

11.10 Sugira por que o KF é um reagente melhor que o NaF para substituição do cloro em compostos orgânicos 
pelo flúor pela reação em autoclave: 
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11.11 Sugira por que a solubilidade do sulfato de sódio em água aumenta para 305 K e, em seguida, diminui. 

11.12 Considerando a Fig. 11.4a e o agrupamento das unidades mostradas em uma rede infinita, mostre que (a) a 
proporção de íons Li':Nº na camada 2 é 2:1, e (b) a estequiometria do composto é LisN. 

11.13 Construa diagramas OM aproximados para o [05] e o [05] e comprove que o [05] é paramagnético, 
enquanto o [05]? é diamagnético. 

11.14 Que tipo geral de reação é o equilíbrio 11.21? Confirme sua resposta considerando as mudanças de estado 
de oxidação envolvidas. Dê outros dois exemplos desse tipo geral de reação. 


11.15 Escreva as fórmulas dos íons seguintes: (a) superóxido; (b) peróxido; (c) ozoneto; (d) azida; (e) nitreto; (£) 
sodeto. 

11.16 Faça uma rápida descrição dos usos dos metais alcalinos e seus compostos, destacando os processos 
industriais relevantes. 

11.17 Os cianetos de metais alcalinos, MCN, são descritos como pseudo-haletos. (a) Desenhe a estrutura do íon 
cianeto e dê uma descrição de sua ligação. (b) Interprete a estrutura do NaCN se ele possui uma estrutura 
tipo NaCl. 

11.18 Faça uma descrição do que acontece quando o Na se dissolve em NH; líquida. 

11.19 Escreva equações balanceadas para as seguintes reações: 

(a) hidreto de sódio com água; 

(b) hidróxido de potássio com ácido acético; 
(c) decomposição térmica da azida de sódio; 
(d) peróxido de potássio com água; 

(e) fluoreto de sódio com trifluoreto de boro; 
(f) eletrólise do KBr fundido; 

(g) eletrólise do NaCl aquoso. 

11.20 Sugira explicações para as observações seguintes. 

(a) Embora o Na20, seja descrito como incolor, as amostras de Na;0» frequentemente parecem ser de um 
amarelo bem claro. 
(b) O NaO, é paramagnético. 

11.21 (a) Explique como o compartilhamento de faces entre os octaedros do MO leva a compostos com 
estequiometrias M902, para M = Rb, e M,,O3, para M = Cs. 

(b) O subóxido Cs-O contém aglomerados de Cs1103. Explique como isso surge. 

11.22 (a) Qual dos compostos seguintes é o menos solúvel em água a 298 K: L5COs, Lil, NaCOs, NaOH, 
Cs,C03, KNOs? 

(b) Qual(is) dos compostos seguintes se decompõe(m) quando adicionado(s) à água a 298 K: RbOH, 
NaNOs, NaO, Li SO;, KCO;, LiF? 
(c) Determine a solubilidade do LiCO; em água se Kps = 8,15 x 10. 


PROBLEMAS DE REVISÃO 


11.23 Sugira produtos e escreva equações balanceadas para cada uma das reações a seguir; elas não estão 
necessariamente balanceadas do lado esquerdo. 


(a) KOH + H,50, — 

(b) NaOH + SO, — 

(c) KOH + C,H.0H — 
(d) Na + (CH; -CHOH — 
(e) NaOH + CO, — 
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ih) NaH + BCI; — 
11.24 (a) O NasN permaneceu como um composto difícil de ser obtido até 2002. Calcule um valor para 
As (NasN, s) considerando os dados dos Apêndices 8 e 10, e os seguintes valores estimados de AH (298 K): 


Nig) + Je — Nº (g) 
Apa H = +2120 kJ mol”! 


3Na" (g) + Nº (2) — Na;N(s) 


Ard H” = —4422k] mol! 
Comente se o valor obtido é suficiente ou não para indicar se o NasN é ou não termodinamicamente estável. 
(b) A forma cristalina do RBNH, em alta temperatura adota uma estrutura com um arranjo acc dos íons 
[NH] e os íons Rb” ocupam sítios octaédricos. A que tipo de estrutura ela corresponde? Faça um esquema 
de uma célula unitária do RbNH;, e confirme a estequiometria do composto considerando o número de íons 
por célula unitária. 


11.25 (a) Sugira produtos para a reação do Li,N com a água. Escreva uma equação balanceada para a reação. 

(b) Um composto A foi isolado da reação entre um metal M do grupo 1 e o O». A reage com a água dando 
apenas MOH, enquanto M reage de uma maneira controlada com a água dando MOH e outro produto, B. 
Identifique M, A e B. Escreva equações para as reações descritas. Compare a reação de M com o O, com as 
de outros metais do grupo 1 com o O». 

11.26 (a) O produto cristalino da reação 11.22 contém unidades de [Na,]”. Construa um diagrama OM para o 
[Na,]” e determine a ordem de ligação nessa espécie. Comente a respeito do resultado à luz da discussão do 
texto sobre essa espécie, explicando as diferenças entre o modelo OM e os dados experimentais. 

(b) As entalpias de hidratação para Na”, K* e Rb* são —404, -321 e -296 kJ mol”, respectivamente. Sugira 
uma explicação para essa tendência. 

11.27 (a) As constantes de estabilidade para a formação dos complexos [M(18-coroa-6]” em acetona são dadas a 
seguir. Comente criticamente a respeito desses dados. 


M+ Li+ Na* K+ Rb* (st 


log K 1,5 46 6,0 5,2 4,6 


(b) Dos sais NaNOs, RbNO;, CsCO05, NaSO4, LiCOs, LiCl e LiF, quais são solúveis em água? 
Considerando o LiCl e o LIF como exemplos, discuta os fatores que contribuem para a solubilidade de um 
sal. 


11.28 A primeira lista a seguir contém a fórmula de um metal ou composto metálico do grupo 1. Combine-a com 
as descrições dadas na segunda coluna. 


Lista 1 Lista 2 

LisN Reage de forma explosiva com a água, liberando H2 

NaOH Moderadamente solúvel em água 

Cs Composto básico com uma estrutura antifluorita 

Cs70 Possui a maior primeira energia de ionização dos metais do grupo 1 

LiC03 Formado por combinação direta dos elementos, e possui uma estrutura em camadas 
NaBH4 Neutraliza o HNO; aquoso sem nenhuma evolução de gás 

Rb:0 Utilizado como agente redutor 

Li Um subóxido 





TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


11.29 A Mercedes-Benz lançou o primeiro veículo elétrico híbrido de produção em massa contendo uma bateria 
de íons de lítio em 2009. (a) Explique como essa bateria funciona e mostre como o LiCoO, e o LiFePO, 
funcionam como materiais do eletrodo positivo. (b) Como um veículo elétrico tipo plug-in difere de um 
veículo elétrico hÍbrido? 

11.30 O carbonato de sódio é um componente vital na indústria de manufatura de vidro. (a) Consultando a Seção 
14.9, explique o papel que o Na” desempenha no vidro sódico-cálcico. (b) O NaCO; comercial é 
classificado como “natural” e “sintético”. Faça a distinção entre os dois e detalhe o processo pelo qual o 
NaCO; sintético é produzido, prestando atenção a quaisquer processos de reciclagem. 


t Para uma interessante discussão da datação com “K-*ºAr, veja: W.A. Howard (2005) J. Chem. Educ., vol. 82, p. 1094. 

t Veja: H.W. Roesky (2011) Inorg. Chem., vol. 40, p. 6855 — “A facile and environmentally friendly disposal of sodium and 
potassium with water”. 

t Veja: J. L. Dye et al. (2005) J. Am. Chem. Soc., vol. 127, p. 9338; M. Shatnawi et al. (2007) J. Am. Chem. Soc., vol. 129, p. 
1386. 

t Para mais discussão, veja: W.E. Dasent (1984) Inorganic Energectis, 2. ed. Cambridge University Press, Cambridge, Capítulo 
5: 

t Veja: Kasikowski, R. Buczkowski and M. Cichosz (2008) Int. J. Production Economics, vol. 112, p. 971 — ‘Utilisation of 
Synthetic soda-ash ‘industry by-products’. 

t? O conceito de “tamanho de cavidade” não é tão simples quanto pode parecer; para mais discussão, veja a lista de leitura 
recomendada em “Ligantes macrocíclicos” ao final do capítulo. 

t Para discussão mais detalhada, veja: R.D. Hancock (1992) J. Chem. Educ., vol. 69, p. 615 — ‘Chelate ring size and metal ion 
selection”. 

t Artigos relevantes são: E. Gouaux and R. MacKinnon (2005) Science, vol. 310, p. 1461 — “Principles of selective íon transport 
in channels and pumps’; S. Varma, D. Sabo and S.B. Rempe (2007) J. Mol. Biol., vol. 376, p. 13 — ‘K*/Na* selectivity in K 
Channels and valinomycin: over-coordination versus cavity-size constraints’. 
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12.1 Introdução 


Os metais do grupo 2 — berílio, magnésio, cálcio, estrôncio, bário e rádio — são coletivamente conhecidos como 
metais alcalinoterrosos. As relações entre eles são muito semelhantes aquelas entre os metais alcalinos. No 
entanto, o Be destaca-se dos outros metais do grupo 2 em uma extensão maior do que o faz o Li de seus 
homólogos. Por exemplo, enquanto os sais de Li* e Na” (com um contraíon comum) geralmente cristalizam com o 
mesmo tipo de estrutura, isto não é válido para os compostos de Be(II) e Mg(IN). Os compostos de berílio tendem 
a ser covalentes ou a conter o íon hidratado [Be(OH,)]”'. Os elevados valores de entalpia de atomização 
(Apêndice 10) e de energias de ionização (Apêndice 8) do átomo de Be, e o pequeno tamanho e consequente alta 
densidade de carga de um íon Be?! isolado, são contra a formação do Be” isolado. É digno de nota que o Be seja o 
único metal do grupo 2 que não forma um complexo estável com o [EDTA]” (veja a Tabela 7.7). 

O rádio é radioativo e é formado como *$$Ra (emissor a, ti = 1622 anos) na série de decaimento do “IJ. O 
uso do rádio 226 no tratamento do câncer tem sido geralmente substituído por outros Eo AS 
propriedades do rádio e seus compostos podem ser inferidas por extrapolação daquelas dos compostos de Ca, Sr e 
Ba correspondentes. 

Já descrevemos alguns aspectos da química dos elementos do grupo 2 como segue: 


e energias de ionização dos metais (Seção 1.10); 
e ligação no Bez diatômico (Seção 2.3); 
e esquemas de ligação para o BeCl, (Seções 2.8 e 5.2); 


e estrutura dos metais (Tabela 6.2); 

e estruturas dos haletos e óxidos, veja as estruturas do CaF,, Cdl, e do NaCl (Seção 6.11); 

e tratamento de energia de rede de desproporcionamento do CaF em Ca e CaF, (Seção 6.16); 

e produtos de solubilidade, por exemplo, do CaF, (Seção 7.9); O O hidratação dos íons metálicos (Seção 7.9); 
e hidretos salinos, MH; (Seção 10.7). 


12.2 Ocorrência, extração e usos 


Ocorrência 


O berílio ocorre principalmente na forma de silicato no mineral berilo, BesAb[S1601s] (silicatos, veja a Seção 
14.9). Também é encontrado em muitos minerais naturais, inclusive a bertrandita, BeaSL0+(OH). As formas 
preciosas incluem a esmeralda e a dgua-marinha. O magnésio e o cálcio são o oitavo e quinto elementos mais 
abundantes, respectivamente, na crosta terrestre, e o Mg é o terceiro mais abundante no mar. Os elementos Mg, 
Ca, Sr e Ba estão amplamente distribuídos em minerais e na forma de sais dissolvidos na água do mar. Alguns 
minerais importantes são a dolomita (CaCOs:MgCOs), a magnesita (MgC0Os), a olivina ((Mg,Fe),8S104), a 
carnalita (KCl: MgChl:6H,0), o CaCO; (nas formas de giz, calcário e mármore), a gipsita (CaSO4:2H50), a 
celestita (SrSO4), a estroncianita (SrCOs) e as baritas (BaSO,). A Fig. 12.1 apresenta cristais de gipsita com 11 m 
de comprimento na Cueva de los Cristales (Caverna dos Cristais), no México. Seu lentíssimo crescimento durante 
centenas de milhares de anos ocorreu porque a água geotermicamente aquecida que originalmente preenchia as 
cavernas forneceu uma temperatura constante de 311 K, que é a temperatura de transição entre o CaSO; (anidrita) 
e o CaSO,:2H,0 (gipsita). 





Fig. 12.1 Cristais de gipsita (CaSO,:-2H,0) na Cueva de los Cristales no sistema de mineração de Naica, no México. 


As abundâncias naturais de Be, Sr e Ba são muito menores que as de Mg e Ca (Fig. 12.2). 


Abundância logarítmica 


«ii PA 
Be Me Ca ST Ba 





Fig. 12.2 Abundâncias relativas na crosta terrestre dos metais alcalinoterrosos (exceto o Ra); os dados são graficamente 
representados em uma escala logarítmica. As unidades de abundância são ppm. 


Extração 


Dos metais do grupo 2, apenas o Mg é produzido em larga escala. O carbonato de metal misto, dolomita, é 
termicamente decomposto em uma mistura de MgO e CaO, e o MgO é reduzido por ferrossilício em recipientes de 
Ni (Eq. 12.1). Em seguida, o magnésio é removido por destilação a vácuo. 


1450 K 
2M0 + 2090 + Fesi —— 2Me + Cas10, + Fe (12.1) 


A extração do Mg por eletrólise do MgCl, fundido também é importante e é aplicada à extração do metal a partir 
da água do mar. A primeira etapa é a precipitação (veja a Tabela 7.4) do Mg(OH): pela adição do Ca(OH): (cal 
extinta), produzida a partir do CaCO; (disponível na forma de vários depósitos calcários, veja a Fig. 11.6). A 
neutralização com ácido clorídrico (Eq. 12.2) e a evaporação da água formam MgCl::xH20O, que, após 
aquecimento a 990 K, produz o cloreto anidro. Este é seguido pela eletrólise do MgCl, fundido e pela 
solidificação do Mg (Eq. 12.3). 


2HCI + Me(0H), — MgCl, + 2H,0 (12.2) 
No catodo: Mg'*(l)+2e” — MRD (12.3) 
No anodo: 2C (1) — Cl, (g) + 2e m 


O berílio pode ser obtido do berilo primeiramente por aquecimento com Na,S1Fs (Eq. 12.4), extração do BeF2 
hidrossolúvel formado, e precipitação do Be(OH),. 

O berílio também é produzido a partir da bertrandita ou do berilo por processos de extração que envolvem a 
lixívia dos minérios com H;SO, e vapor, e conversão do sulfato de berilio em Be(OH),. Trata-se de um composto 
intermediário na produção do Be, de ligas de Be e do BeO. A produção do metal envolve a redução do BeF, com 
Mg, ou a eletrólise do BeCL fundido com NaCl. 


Be; Al, [Si] + 3NasSiF; — 3BeF, +2 Na; AIF, +9S1O, 
(12.4) 


A produção do Ca acontece por eletrólise do CaCl, fundido e do CaF,. Os metais Sr e Ba são extraídos por 
redução dos óxidos correspondentes por Al, ou pela eletrólise do MCL (M = Sr, Ba). 


Principais usos dos metais do grupo 2 e de seus compostos 


Cuidado! Os compostos de berílio e os compostos solúveis de bário são extremamente tóxicos. 

O berílio é um dos metais mais leves que se conhece, é não magnético, e tem uma alta condutividade térmica e 
um ponto de fusão muito alto (1560 K). Essas propriedades, combinadas com a inércia no sentido de oxidação ao 
ar, tornam-no de importância industrial. E empregado na manufatura de componentes dos chassis de aeronaves de 
alta velocidade e misseis, e em satélites de comunicação. Por causa da sua baixa densidade eletrônica, o Be é um 
absorvente fraco de radiação eletromagnética e, como resultado, é empregado em janelas de tubos de raios X. Seu 


elevado ponto de fusão e baixa seção de choque para captura de nêutrons tornam o Be útil na indústria de energia 
nuclear. 

A Fig. 12.3 é o resumo dos principais usos do Mg. A presença do Mg em ligas de Mg/Al confere maior 
resistência mecânica e resistência a corrosão, e melhora as propriedades de fabricação. As ligas de Mg/Al são 
empregadas em chassis de aeronaves e automóveis e em ferramentas leves. A fundição de componentes estruturais 
foi responsável por 18,1% do consumo do Mg primário nos EUA em 2008, comparado com 57,0% em 2004. Isto 
não corresponde a uma alteração do uso do Mg, mas a uma queda no consumo total de Mg (Boxe 12.1) que está 
amplamente associada às tendências na indústria de fabricação de veículos. Os diversos usos (Fig. 12.3) incluem 
tochas, fogos de artifício e lâmpadas de flash para fotografia, e aplicações médicas como pós para indigestão (leite 
de magnésia, Mg(OH)) e um purgante (sais de Epsom, MgSO,:7H50). Os íons Mg” e Ca?* são catalisadores para 
transformações de difosfato-trifosfato (veja o Boxe 15.11) em sistemas biológicos; o Mg” é um constituinte 
essencial das clorofilas em plantas verdes (veja a Seção 12.8). 


Componentes estruturais; 
peças fundidas (18,1%) 









Dessulfuração 
siderúrgica (12,1%) 
Componentes estruturais; 
l Ea produtos forjados (4,2%) 
Ligas com alumímo (60,0%) | O aê 
£ | Agente redutor para extração 
\ de Ti, Zr, Hf, U e Be (29%) 


Diversos (1,0%) 
Proteção catódica (1,4%) 


Fig. 12.3 Usos do Mg nos EUA em 2008 [dados do US Geological Survey]; para uma discussão da proteção catódica, veja o 
Boxe 8.4. 


Os usos dos compostos de cálcio superam em muito os do metal. A produção mundial de CaO, Ca(OH), 
CaO-MgoO, Ca(OH),:MgO e Ca(OH):Mg(OH) foi =296.000 Mt em 2008, sendo a China, de longe, o maior 
produtor. O óxido de cálcio (cal virgem) é produzido pela calcinação do calcário (veja a Fig. 11.6), e um uso 
significativo é na forma de um componente em argamassa de construção. As misturas de areia seca e CaO podem 
ser armazenadas e transportadas. Ao adicionar a água, e à medida que o CO; é absorvido, a argamassa consolida- 
se como CaCO; sólido (esquema 12.5). A areia da argamassa é um agente ligante. 


CaO(s) + H;O(I) — Ca(OH),(s) A Hº = —65kJ mol”! 


Cal virgem Cal extinta 
Ca(OH).(s) + CO,(g) — CaCO;(s) + H10(1) (12.5) 


Outros empregos importantes da cal estão na indústria siderúrgica (veja o Boxe 6.1), na manufatura de polpa e 
papel, e na extração de Mg. O carbonato de cálcio encontra-se em alta demanda na manufatura de aço, vidro, 
cimento e concreto (veja o Boxe 14.8) e no processo Solvay (Fig. 11.6). As aplicações do CaCO; e Ca(OH), com 
significância ambiental estão nos processos de dessulfuração (veja o Boxe 12.2). São empregadas grandes 
quantidades de Ca(OH), na fabricação de pó alvejante, do Ca(OC])-Ca(OH),:CaCl:-2H,0 (veja as Seções 17.2 e 
17.9, no Volume 2) e no tratamento da água (veja a Eq. 12.29). 

O fluoreto de cálcio tem ocorrência natural na forma do mineral espatoflhor, e é de importância comercial 
como matéria-prima para a produção de HF (Eq. 12.6) e do F, (veja a Seção 17.2, no Volume 2). São empregadas 
quantidades menores de CaF, como fundente na indústria siderúrgica, para revestimentos de eletrodos para solda, 
e na produção do vidro. Os prismas e janelas de células feitas de CaF, são usadas em espectrofotômetros. 


CaF, + 2H,S0, — 2HF + Ca(HSOy); (12.6) 
COTE 


As duas fontes minerais do estrôncio são o sulfato (celestita) e o carbonato (estroncianita). As tendências do 
mercado comercial do estrôncio passaram por alterações de modo considerável na última década. Sua principal 
aplicação era como componente (=8% de SrO) no vidro da placa frontal de televisores em cores, onde sua função 
era bloquear as emissões de raios X do tubo de raios catódicos (TRC). No entanto, esse uso do Sr desapareceu 
quase completamente seguindo a adoção mundial dos televisores de tela plana que incorporam apenas pequenas 
quantidades de SrCO;. As atuais demandas comerciais do Sr estão na pirotecnia (Sr(NO;302), magnetos de ferrita 
(cerâmica) (SrCO;3), ligas e pigmentos. 





MEIO AMBIENTE 


Boxe 12.1 Reciclagem de materiais: magnésio 


A reciclagem de materiais ficou cada vez mais importante durante as últimas décadas do século XX, e continua tendo uma influência significativa sobre as indústrias químicas. Uma 
grande fração do total de Mg consumido é na forma de ligas de Al/Mg (veja a Fig. 12.3), e a reciclagem de latas de Al necessariamente significa recuperação do Mg. O gráfico visto a 
seguir mostra a variação do consumo total de Mg primário nos EUA de 1970 a 2008, e a crescente tendência para a recuperação do metal. À significativa queda do consumo total de 


Mg após 2004 está associada principalmente com as tendências da indústria de fabricação de veículos. 


140 


120 


100 


Quantidade de magnésioMt 


[Dados do US Geological Survey] 


Tabela 12.1 Algumas propriedades físicas dos metais do grupo 2, M, e seus íons, M?* 


Propriedade 
Número atômico, Z 


Configuração eletrônica no 
estado fundamental 


Entalpia de atomização, 
AHº(298 K)/kJ mol” 


Ponto de fusão, p.fus./K 
Ponto de ebulição, p.eb./K 


Entalpia-padrão de fusão, 
ArusH?(p.fus.)/kJ mol”! 


Energia de primeira ionização, 
Eh/k) mol”! 


Energia de segunda ionização, 
Eh/k) mol”! 


Energia de terceira ionização, 
Ely/kJ mol”! 


Raio metálico, 'metal/pm? 
Raio iônico, fon/pm* 


Entalpia-padrão de hidratação 


do M?*, AnidH/º(298 K)/kJ mol”! 


Be 
4 


[He]2s 


324 


1560 
=3040 


7,9 


899,5 


1757 


14850 


112 
27 


—2500 






Mg 
12 


[He]3s? 


146 


923 
1380 


8,9 


137,1 


1451 


7133 


160 
7 


—1931 


Magnésio recuperado 


Consumo total f ' 


Ca 
20 


[Ar]4s? 


178 


1115 
1757 


8,9 


589,8 


1145 


4912 


197 
100 


—1586 


Sr 
38 


[Kr]5s? 


164 


1040 
1657 


7,4 


549,5 


1064 


4138 


215 
126 


—1456 


Ba 
56 


[Xe]6s? 


178 


1000 
1913 


A 


502,8 


965,2 


3619 


224 
142 


—1316 


2010 


AND 


Ra 
88 


[Rn]7s? 


130 


973 


1413 


509,3 


979,0 


3300 


148 


Entropia-padrão de hidratação —300 —320 —230 —220 —200 — 
do M?+, A s?º(298 K)/J K mol” 


Energia de Gibbs padrão de —2410 —1836 —1517 —1390 —1256 — 
hidratação do M?*, AniaGº(298 

K)/J K-' mol”! 

Potencial-padrão de redução, —1,85 —2,37 —2,87 —2,89 —2,90 —2,92 
Ent tIMN 


t Para átomos dodecacoordenados. 
* Para a tetracoordenação do Be?*, e a hexacoordenação de outros íons M”. 


A barita é a forma mineral do BaSO,. A produção mundial em 2008 foi de =8000 Mt, com a China fornecendo 
mais da metade desse total. Aproximadamente 85% do consumo global de barita são na forma de material 
controlador de densidade em fluidos de perfuração de poços de petróleo e gás. Em uma escala muito menor de 
aplicações, a capacidade do BaSO, de interromper a passagem de raios X leva ao seu uso como uma “farinha de 
bário” em radiologias para a visualização do trato alimentar. Os usos do Ba como um “absorvente” em tubos de 
vácuo surgem da sua alta reatividade com gases, inclusive o O, e o N2. 


12.3 Propriedades físicas 


Propriedades gerais 


As propriedades físicas selecionadas dos elementos do grupo 2 estão listadas na Tabela 12.1. A intensa 
radioatividade do Ra impossibilita a obtenção de todos os dados para esse elemento. Alguns pontos gerais a serem 
observados na Tabela 12.1 são os seguintes: 


e A tendência geral nos valores decrescentes de EI, e El, à medida que se desce pelo grupo (veja a Seção 1.10) é 
quebrada pelo aumento do Ba em direção ao Ra, atribuído ao efeito termodinâmico do par inerte 6s (veja o 
Boxe 13.4). 

e Os altos valores de Ef; impedem a formação de íons Mº*. 

e A menção de um valor de ron para o berílio supõe que o íon Be”! esteja presente no BeF, e no BeO, uma 
suposição questionável. 

e Não há quaisquer explicações simples para as variações irregulares do grupo de propriedades tais como os 
pontos de fusão e o AH”. 

e Os valores de E° para o par M*'/M são bastante constantes (com exceção do Be), e podem ser explicados de 
uma maneira semelhante àquela para os metais do grupo 1 (veja as Seções 8.7 e 11.3). 


Testes de chama 


Como para os metais alcalinos, os espectros de emissão para os metais do grupo 2 são facilmente observados e 
podem ser empregados testes de chama (veja a Seção 11.3) para distinguir entre os compostos que contêm Ca, Sr e 
Ba: Ca (vermelho-alaranjado, mas verde-claro quando visto através de um vidro azul), Sr (vermelho-púrpura, mas 
violeta através do vidro azul), Ba (verde-maçã). 


Isótopos radioativos 


O isótopo *ºSr é um ß emissor (t4 = 29,1 anos) e um produto da fissão do urânio. No caso de um desastre em uma 
usina de energia nuclear ou por meio da descarga de resíduos nucleares, existe o perigo de a grama, e, então, de o 
leite, serem contaminados com o “Sr, e de ele ser incorporado com fosfato de cálcio aos ossos. Para uma 
discussão sobre o Ra, veja a Seção 12.1. 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 12.2 Processos de dessulfuração para limitar emissões de SO; 





A atual consciência dos efeitos da poluição ambiental tem sido decisiva no desenvolvimento de processos de dessulfuração. Aí incluem-se a dessulfuração de combustíveis fósseis e 
dos gases de combustão a partir de uma variedade de fontes. Os combustíveis fósseis são a principal fonte de combustível nas usinas de geração de eletricidade, e isto está 
exemplificado no gráfico visto a seguir, que mostra as fontes de combustíveis para a geração de eletricidade nos EUA em 2009: 


Gás natural (23,3%) 









Carvão (44,6%) 


Nuclear (20,2%) 
\— Hidrelétrica (6,8%) 


—— Renovável (3,0%) 


Outros (0,5%) — 
Petróleo (1,0%) — 
[Dados: US Energy Information Administration] 


O objetivo em um processo de dessulfuração de gás de combustão é otimizar a remoção do SO; das emissões para a atmosfera. Um dos métodos importantes de dessulfuração 
em operação comercial em todo o mundo é baseado nas reações de neutralização entre o Ca(OH) ou o CaCO; e o ácido sulfúrico. Equações gerais para reações de neutralização são: 


Ca(0H), + H,580, — CaSO, + 2H,0 
CaCO, 37 H-50; — CasO, -T HO T CO- 


A usina de energia de Drax, no Reino Unido (ilustrada adiante) opera seis caldeiras movidas a carvão que produzem vapor superaquecido que acionam turbinas para gerar 
eletricidade. Cerca de 7% da eletricidade usada no Reino Unido é gerada por essa usina de energia. As diferentes classes de carvão contêm quantidades variá veis de enxofre, com 
um limite superior próximo dos 2%. Cada caldeira na usina de energia de Drax consome aproximadamente 6.300 toneladas de carvão por dia, e um teor de 2% de enxofre em peso 
corresponde a 126 toneladas de enxofre convertido em S02. A fotografia mostra a chaminé principal (em primeiro plano) além das torres de resfriamento em Drax. Quando a usina 
de energia tornou-se operacional pela primeira vez, nos anos 1970, as emissões de gás (C02, NOx e S02) saíam da usina pela chaminé principal. A chaminé foi equipada com um 
sistema de dessulfuração de gás de combustão nos anos 1990, e os gases emitidos atualmente passam por absorventes que contêm calcário, CaC0s. À cal extinta, Ca(OH), também 
pode ser empregada. As reações apresentadas a seguir removem >90% do S0; produzido na usina de energia de Drax, e o sistema de dessulfuração é capaz de remover até 280.000 
toneladas de S0; por ano. As reações que ocorrem são: 


SO, + H,O = H* + [HSO;] 

H* + [HS0;] +40, — 2H* + [SO] 
2H* + [S0,]” + Ca(OH), — CaSO,:2H,0 
ou 


2H* + [SO,]” + H-0 + CaCO, — CaSO,:2H,0 + CO, 





A usina de energia movida a carvão em Drax, no Reino Unido, utiliza sistemas de dessulfuração, instalados entre 1993 e 1996. 


Uma vantagem do sistema é que o CaS04:-2H20, gipsita, é atóxico e não se trata de um resíduo. Ele tem uma série de aplicações comerciais — por exemplo, na produção de gesso (veja 
a Seção 12.7) e de cimento (veja o Boxe 14.8). 

Uma via alternativa de reduzir as emissões de enxofre é substituir o carvão por biomassa (madeira e resíduo agrícola, além de culturas específicas). Em 2007, a Usina de Energia 
de Biomassa da Sembcorp, no Reino Unido, entrou em operação como uma usina de energia movida a madeira, e emprega madeira de fontes sustentáveis. 

A amônia pode ser utilizada como uma alternativa ao CaCO; e ao Ca(OH); em processos de dessulfuração. O ácido sulfúrico (veja anteriormente) combina com a NH; dando 
[NH,]>[504]. Assim como a gipsita, o sulfato de amônio é um produto químico comercialmente desejável, e é reciclado como fertilizante. 


Leitura recomendada 


V.C. Baligar, R.B. Clark, R.F. Korcak and R.J. Wright (2011) Adv. Agron., vol. 111, p. 51 — ‘Flue gas desulfurization product use on agricultural land” 

C. Li, Q. Zhang, N.A. Krotkov, D.G. Streets, K. He, S.-C. Tsay and J.F. Gleason. Geophys. Res. Lett. (2010) vol. 37, p. LOB807/1 — ‘Recent large reduction in sulfur dioxide emissions from 
Chinese power plants observed by the ozone monitoring instrument” 

D. Stirling (2000) The Sulfur Problem: Cleaning Up Industrial Feedstocks, Royal Society of Chemistry, Cambridge. 

S. Su, B. Li, S. Cui and S. Tao (2011) Environ. Sci. Technol., vol. 45, p. 8403 — ‘Sulfur dioxide emissions from combustion in China: from 1990 to 2007: 

D. Wang, A. Bao, W. Kunc and W. Liss (2012) Appl. Energy, vol. 91, p. 341 — “Coal power plant flue gas waste heat and water recovery: 


C.F. You and X.C. Xu (2010) Energy, vol. 35, p. 4467 — “Coal combustion and its pollution control in China: 
Www.draxpower.com 
Veja ainda os Boxes 15.7, 16.5 e, no Volume 2, 22.5. 





Consulte a Seção 10.3 para ajuda, caso necessário. 
1. O mST decai por emissão de uma partícula B. Escreva uma equação do decaimento. 
2. O produto da reação na questão 1 também é radioativo. Trata-se de um B-emissor que produz o pe Considere essas 


informações para confirmar se sua resposta para a questão 1 está correta. 


3. O qt é formado como um produto da fissão do pd: Complete a equação vista a seguir e determine o segundo produto 


da fissão: 
233 l a] f 1 
gəl +t gü — IROI +74 And 


4. Por que o aS! é considerado especialmente perigoso quando liberado no meio ambiente? 


12.4 Os metais 


Aparência 


O berílio e o magnésio são metais acinzentados, enquanto o restante dos metais do grupo 2 é macio e prateado. Os 
metais são maleáveis, dúcteis e bastante quebradiços. No ar, a superfície brilhante de cada metal fica manchada 
rapidamente. 


Reatividade 


O berílio e o magnésio são passivados (Eq. 12.7) e são cineticamente inertes ao O, e à H2O a temperaturas 
ambientes. No entanto, o amálgama de Mg libera H: a partir da água, pois não se forma em sua superficie nenhum 
revestimento óxido. O Mg metálico reage com o vapor ou água quente (Eq. 12.8). 


IBe + O, — — 2BeO (12.7) 
öxido protetor 
revestindo o metal 
Me + 2H,0 — MeOH bh + H+ l 12,8] 


vapor 
O berílio e o magnésio dissolvem-se facilmente em ácidos não oxidantes. O magnésio é atacado pelo ácido nítrico, 
enquanto o berílio reage com o HNO; diluído, mas é passivado pelo ácido nítrico concentrado. O magnésio não 
reage com álcalis aquoso, enquanto o Be forma um hidróxido anfotérico (veja a Seção 12.6). 
Os metais Ca, Sr e Ba exibem comportamentos químicos semelhantes, geralmente parecidos com o Na, porém 
ligeiramente menos reativos que ele. Eles reagem com água e ácidos liberando H2, e a semelhança com o Na 
estende-se até a dissolução em NH; líquida formando soluções azuis contendo elétrons solvatados. Dessas 


soluções, é possível isolar hexa-aminas, [M(NH;)s] (M = Ca, Sr, Ba), mas elas se decompõem lentamente em 
amidas (Eq. 12.9). 


IM(NH:);]— M(NH5),+ 4NH;+ H; M=Ca,Sr,Ba 
(12.9) 


Quando aquecidos, todos os metais do grupo 2 combinam com O3, N2, enxofre ou halogênios (Eqs. 12.10-12.13). 
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2M + 0, — 2MO (12.10) 
3M +N; — M,N; (12.11) 
8M +S; > 8MS (12.12) 


A i , 
M +A — MX X = F,Cl,Br,| (12.13) 


As diferenças entre os primeiros e os últimos membros do grupo 2 são ilustradas pela formação de hidretos e 
carbetos. Quando aquecidos com H3, o Ca, o Sr e o Ba formam hidretos salinos, MH», mas o Mg reage apenas sob 
alta pressão. Ao contrário, o BeH, (que é polimérico, Fig. 10.15) é preparado a partir de alquil-berílio (veja a 
Seção 23.3, no Volume 2). O berílio combina com o carbono em temperaturas elevadas formando o Be5C que 
possui uma estrutura antifluorita (veja a Seção 6.11). Os outros metais do grupo 2 formam carbetos MC, que 
contêm o íon [C=C]”, e adotam estruturas do tipo NaCl que são alongadas ao longo de um dos eixos. O Be2C 
reage com a água de acordo com a Eq. 12.14. 


Bo, 0 + 4H,0 — 2Be(0H)- + CH, (12.14) 


Os carbetos de Ca, Mg, Sr e Ba reagem com a água produzindo C2H3. Para o CaC,, essa reação é um modo de 
produzir o etino (Eq. 12.15) em áreas do mundo nas quais o carvão é um material mais importante para a indústria 
química do que o petróleo; por exemplo, a África do Sul e a China. O carbeto de cálcio é feito com o CaCO, que, 
por sua vez, é obtido pela calcinação do calcário (esquema 12.16). A produção e o consumo do CaC, na China 
respondem por 95% da demanda global. Na Europa, nos EUA e no Japão, a produção de CaC, tem diminuído, e é 
produzido não para conversão em etino, mas para produzir o fertilizante nitrogenado cianamida de cálcio (Eq. 
12.17). 





Cal, +2H,0 — C-H, + Ca(0H), (12.15) 
O. 
CaCO, — CaO + CO, | a A 
1300 K (12.16) 
CaO + 3€ - Cal, + CO 
[3001 K 
Cal, + N; CaNCN +C (12.17) 


O CaH, é empregado como agente secante (veja o Boxe 12.3), mas sua reação com a água é altamente exotérmica. 
O carbeto MgC; (que contém o íon linear [C3]®, 12.1, isoeletrônico com o CO») é formado pelo aquecimento 


do MgC;», ou pela reação do pó de Mg com vapor de pentano a 950 K. A reação do Mg>C3 com a água produz o 
MeC=CH. 


12.5 Haletos 


Haletos de berílio 


Os haletos anidros de berílio são covalentes. O fluoreto, BeF,, é obtido na forma de um vidro (ponto de 
sublimação 1073 K) a partir da decomposição térmica do [NH,|>[BeF4|, que se prepara a partir de BeO e NH; em 
um excesso de HF aquoso. O BeF: fundido é virtualmente um não condutor de eletricidade, e o fato de o BeF, 
sólido adotar uma estrutura da pB-cristobalita (veja a Seção 6.11) é consistente com sua existência como um sólido 
covalente. O difluoreto de berílio é muito solúvel em água, sendo a formação do [Be(OH3)4] (veja a Seção 12.8) 
termodinamicamente favorável (Tabela 12.1). 


APLICAÇÕES 


Boxe 12.3 Elementos e compostos inorgânicos como agentes secantes 





É útil distinguir entre diferentes classes de agente secante como reagentes que reagem com a água de forma reversível ou irreversível. Os primeiros podem ser regenerados, 
geralmente por aquecimento, ao passo que os últimos (às vezes classificados como agentes desidratantes) não podem. Sempre é necessário cuidado quando da escolha de um 
agente secante pelas seguintes razões: 


e a substância da qual a água está sendo removida pode reagir com o agente secante; 

e os agentes desidratantes frequentemente reagem de forma vigorosa com a água e não deverão ser empregados para secar solventes muito úmidos, para os quais é apropriado 
um estágio de pré-secagem; 

e o perclorato de magnésio, Mg(CI0,)>, embora seja um agente secante extremamente eficiente, está sendo evitado por causa do risco de explosões. 


Muitos agentes secantes ou desidratantes são compostos de metais do grupo 1 ou 2. Geralmente são empregados o H250; concentrado, as peneiras moleculares e sílica-gel para 
absorver água. À sílica-gel é uma forma porosa da sílica, SiO2, produzida pela coagulação de soluções aquosas acidificadas de silicato de sódio. Após lavagem para a remoção do Na* 
e de outros íons, o precipitado é aquecido para remoção da água. Embora chamada de gel, a sílica-gel é um sólido microporoso com uma área de superfície de aproximadamente 


800 m? g7". É naturalmente incolor, mas frequentemente são adicionados sais de cobalto(Il) (por exemplo, o [NH4]>[CoCl4] para funcionar como um indicador. Tais sais são azuis na 
ausência de água, e têm coloração rosa quando hidratados. A fotografia vista neste Boxe mostra esferas secas de sílica-gel com cobalto anidro. Outro agente desidratante altamente 
efetivo é o óxido de fósforo(V) (veja a Seção 15.10). 


Agentes para secar ou pré-secar solventes 


Normalmente, os sais anidros que absorvem água como solvato são adequados para a remoção da água dos solventes. O MgSO; anidro, o CaCl}, o CaS0,, o NazS0y e o KC03 são 
higroscópicos e, desses, o CaS0, e o MgS0; são agentes secantes particularmente eficientes e inertes. 


Agentes secantes que reagem irreversivelmente com a H20 


Os agentes secantes dessa categoria incluem o Ca e o Mg (para alcoóis), o CaH> (para uma gama de solventes, porém não alcoóis ou aldeídos inferiores), o LiAIH, (para 
hidrocarbonetos e éteres) e o sódio. Este último, geralmente extrudado na forma de um fio, é extremamente eficiente para remover a água de hidrocarbonetos ou éteres, mas reage 
com, por exemplo, os alcoóis, e não é adequado para a secagem de solventes halogenados. 





Esferas de sílica-gel com cobalto apresentando a cor azul por estarem secas; elas ficam rosa quando a água é absorvida. 


Agentes secantes para uso em dessecadores e tubos de secagem 


Os agentes adequados para a secagem de amostras em dessecadores são o CaCl anidro, o CaS0,, o KOH e o P205. Os gases podem ser secados pela passagem por tubos de secagem 
empacotados com um agente adequado, mas deve ser considerada a possível reação do gás com o agente secante. Embora o P205 seja uma escolha comum para uso em 
dessecadores, a reação com a água resulta na formação de uma camada viscosa castanha na superfície do pó anidro, reduzindo, assim, sua capacidade de desidratação. 


O BeCh anidro (p.fus. 688 K, p.eb. 794 K) pode ser preparado pela reação 12.18. Trata-se de um método- 
padrão de preparar um cloreto metálico que não pode ser obtido pela desidratação de hidratos obtidos de meios 
aquosos. No caso do Be, é formado o [Be(OH,)]”! e a tentativa de desidratação do [Be(OH5),]Cl, produz o 
hidróxido, não o cloreto (Eq. 12.19). 


LOTOK 





2Be0 + CCl, 2BeCl, + CO; (12.18) 


- É a A l . : s Rep . 
[Be(OH, JC, — Be(OH), + 2H,0 + 2HCI (12.19) 
Uma substância deliquescente absorve água do ar da vizinhança e por fim forma um líquido. 


No estado de vapor acima de 1020 K, o BeCl, é monomérico e tem uma estrutura linear. Em temperaturas mais 
baixas, o vapor também contém dímeros planos. Voltaremos às estruturas das moléculas de BeX, em fase gasosa 
posteriormente nesta mesma Seção. O BeCl, forma cristais deliquescentes incolores que contêm cadeias infinitas 
nas quais o ambiente de coordenação de cada Be é tetraédrico. As distâncias Be—C1 são maiores que no monômero 
(Fig. 12.4). Na Seção 5.2, descrevemos a ligação no BeCl, monomérico em termos da hibridização sp. No 
polímero, cada átomo de Be pode ser considerado com hibridização sp? e um esquema de ligação o localizada é 
apropriado, no qual cada Cl doa um par isolado de elétrons para um orbital híbrido vazio em um átomo de Be 
adjacente (Fig. 12.4c). A formação dessa cadeia demonstra a acidez de Lewis dos di-haletos de berílio. O BeCl 
age como um catalisador de Friedel-Crafts (isto é, como o AlCh;), e a formação de adutos é ilustrada pelo 
[BeF,]”, [BeCl,]” e pelo BeCl,:2L (L = éter, aldeído, cetona). 
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Fig. 12.4 (a) Estrutura linear do BeCl, em fase gasosa. (b) A estrutura polimérica no estado sólido do BeCl, é semelhante à do 
BeH, (Fig. 10.15), embora a ligação nesses dois compostos não seja a mesma. (c) No BeCl,, há elétrons de valência suficientes 
para formar as ligações Be-Cl 2e-2e. (d) Estrutura do íon [BeCls|” em [Ph,P|,[BeCls] determinada por difração de raios X [B. 
Neumiiller et al. (2003) Z. Anorg. Allg. Chem., vol. 629, p. 2195]; a distância terminal Be-Cl média é de 196 pm, e a distância 
de Be-Cl em ponte é 210 pm. Código de cores: Be, amarelo; Cl, verde. 


A reação do BeCL com o [Ph,P]Cl em uma proporção molar de 1:1 produz o [Ph,P]>[Be>Cl] contendo o ânion 
mostrado na Fig. 12.4d. As ligações Be-Cl envolvidas nas interações em ponte são mais longas (210 pm) que as 
ligações terminais (196 pm), consistente com as diferenças observadas do BeCl, polimérico em direção ao BeCl, 
em fase gasosa (Fig. 12.4). Quando o BeCl; reage com dois equivalentes do [Ph4P]C1, é formado o [PhyP]>[BeCl], 
que contém o íon tetraédrico [BeCl,]>. 


Sugira uma estrutura para um dímero do BeCL e explique como sua formação ilustra a ação do BeCl, como 
um ácido de Lewis. 


Cada átomo de Be pode acomodar até oito elétrons em sua camada de valência. No monômero do BeCl,, há 
apenas quatro elétrons de valência associados a cada átomo de Be. Dessa forma, cada átomo de Be pode aceitar 
um ou dois pares isolados de elétrons, agindo, assim, como um ácido de Lewis. Cada átomo de Cl no BeCl, 
monomérico tem três pares isolados de elétrons. O dímero do BeCl, forma-se por doação de um par isolado de 
elétrons do Cl para o Be: 


Cada centro de Be estará em um ambiente plano triangular. 





1. Explique por que, partindo do BeCl, monomérico para o (BeCl,) dimérico para o (BeCl), polimérico, o ambiente do 
átomo de Be muda de linear para plano triangular para tetraédrico. 
[Resp.: O número de elétrons na camada de valência do Be muda de quatro para seis para oito] 


2. A cristalização do BeCl, a partir de soluções de éter de dietila leva a um aduto ácido-base de Lewis. Represente a estrutura 
provável do aduto e explique sua formação em termos das propriedades de aceitação de elétrons do BeCl. 


[Resp.: BeCl,:2EtO tetraédrico; o O doa um par isolado de elétrons para o Be] 


Haletos de Mg, Ca, Sr e Ba 


Os fluoretos de Mg(ID, Ca(IN, Sr(II) e Ba(II) são 1ônicos, têm pontos de fusão elevados, e são moderadamente 
solúveis em água, com a solubilidade aumentando ligeiramente com o aumento do tamanho do cátion (Kps para o 
MgF», CaF», SrF, e BaF, = 7,42 x 10!!, 1,46 x 101º, 4,33 x 10? e 1,84 x 107”, respectivamente). Enquanto o 
MeF: adota uma estrutura do rutilo (veja a Fig. 6.22), o CaF2, o SrF, e o BaF: cristalizam-se com a estrutura da 
fluorita (Fig. 6.19). Ao contrário do comportamento do BeF,, nenhum dos fluoretos dos metais posteriores se 
comporta como um ácido de Lewis. 

As estruturas do fluoreto e de outros haletos de metais do grupo 2 gasosas são assunto de contínuo Interesse 
teórico. Tem-se sugerido que o termo “quase linear” seja empregado para uma espécie para a qual a diferença de 
energia calculada entre as estruturas linear e angular (com uma variação do ângulo >20º) for menor que 4 kJ mol” 
! O uso dessa definição leva às estruturas apresentadas na Tabela 12.2. Desses compostos listados como quase 
lineares, o SrBr, tem a menor barreira de energia entre uma estrutura linear e angular. Alguns estudos teóricos 
sugerem apenas que o CaF», o CaCL, o SrCl e o SrBr, sejam classificados como quase lineares, enquanto outros, 
mais restritivos, sugerem que somente o SrBr, deva ser considerado quase linear, com CaCl, CaBr,, Cal e SrL 
sendo lineares e o CaF,, o SrCh, e o Bal; sendo angulares. O mais angular dos di-haletos é o BaF2. Ele tem um 
ângulo de ligação na região de 110-126º (os valores vêm de uma faixa de dados teóricos e experimentais) e a 
energia calculada para converter o BaF, angular em uma molécula linear é =21 kJ mol. A preferência por 
estruturas angulares para os metais mais pesados combinados com o F, o Clou o Br (veja a Tabela 12.2) tem sido 
explicada em termos de “polarização inversa (ou do caroço)” e da participação dos orbitais atômicos d para o Ca, 
o Sr e o Ba. A polarização inversa ocorre quando o íon do metal é polarizável e é polarizado pelo F` ou pelo CI, 
ou, em uma extensão menor, pelo Br. Isto está representado no diagrama 12.2. A polarização é chamada 
“inversa” para distingui-la da polarização de um ânion grande polarizável por um cátion (veja a Seção 6.13). 


Tabela 12.2 Estruturas dos di-haletos monoméricos dos metais do grupo 2, MX}. O termo “quase linear” é explicado no texto 


Metal Haleto 
F CI Br l 
Be Linear Linear Linear Linear 
Mg Linear Linear Linear Linear 
Ca Quase Linear Quase Linear Quase Linear Quase Linear 
Sr Angular Quase Linear Quase Linear Quase Linear 
Ba Angular Angular Angular Quase Linear 
A angulação aumenta 
E com o aumento da 
A4 polanzabılıdade E- 
Fa gn Ta 
H a do ion do metal f T dá 
| M“ | aa E a Ò | MH Sd 
4 | o AR 
F- P 


Uma explicação alternativa concentra-se na participação de orbitais d na ligação no CaX2, SrX, e no BaX2. A 
Tabela 12.2 mostra que o Be e o Mg só formam di-haletos gasosos lineares. Esses dois metais só têm orbitais 
atômicos s e p disponíveis para ligação, e a melhor sobreposição de orbitais M-X é obtida para uma molécula 
linear. Isto está mostrado no diagrama 12.3 para um orbital np no M com uma combinação fora de fase de orbitais 
X——X. Para o Ca, o Sr e o Ba, os orbitais 3d, 4d e 5d vagos, respectivamente, estão disponíveis, mas só podem se 
sobrepor de modo eficiente com orbitais nos átomos de X se a molécula de MX, for angular. Devem ser 
consideradas duas interações, conforme mostrado no diagrama 12.4 (os eixos são definidos de modo arbitrário 
conforme mostrado). A combinação fora de fase dos orbitais X——X só se sobrepõe de maneira eficiente com o 
orbital d,- do M se a molécula de MX; for angular; a abertura da molécula até uma forma linear “desarma” essa 
interação de orbitais. Embora a interação entre o orbital d,2 do metal e a combinação em fase dos orbitais X-—X 
seja mais eficiente quando o MX é linear, ainda é efetiva quando a molécula é angular (diagrama 12.4). Tanto a 
polarização inversa quanto a participação dos orbitais atômicos d podem contribuir para o problema de moléculas 
de MX, angulares, e a explicação da tendência nas formas listadas na Tabela 12.2 permanece um assunto para 
debates. 





voo pq 


M 
H M“ 
X—M— x X X 


(12.3) (12.4) 


Além dos monômeros do MX; estarem presentes no estado de vapor, há evidência de que os haletos de magnésio e 
cálcio formam díimeros. Os dados de difração de elétrons são consistentes com a presença de <5% de Ca,X4 para 
os haletos de cálcio, enquanto os dados a 1065 K para o brometo de magnésio indicam que 12% da amostra gasosa 
são compostos de Mg»Bra. 





Qual a forma para a molécula do SrF; em fase gasosa ser consistente com o modelo RRECV? 


O Sr está no grupo 2 e tem dois elétrons de valência. 

Cada átomo de F fornece um elétron para ligação. 

A camada de valência do Sr no SrF, contém dois pares de elétrons ligantes e nenhum par isolado; portanto, 
pelo modelo RPECV, o SrF, deve ser uma molécula linear. 





1. Comente a respeito da previsão do modelo RPECV para o SrF, à luz da observação experimental. 
[Resp.: Veja o texto] 


2. Para quais das seguintes espécies em fase gasosa o modelo RPECV está em acordo com as observações experimentais: 
BeCh, BaF,, MgF-? 
[Resp.: Veja o texto] 


3. Sugira uma estrutura plausível para o Mg,Bra. 
[Resp.: Como o Be2Cl,4, no exemplo resolvido 12.1] 


O cloreto, o brometo e o iodeto de magnésio cristalizam-se a partir de solução aquosa na forma de hidratos que 
sofrem hidrólise parcial quando aquecidos. Portanto, os sais anidros são preparados pela reação 12.20. 


Mg +X, — MgX,  X=CI,Brl (12.20) 
Um sólido higroscópico absorve água do ar da vizinhança, mas não se torna líquido. 


O MCL, o MBr, e o ML anidros (M = Ca, Sr e Ba) podem ser preparados por desidratação dos sais hidratados. 
Esses haletos anidros são higroscópicos e o CaCl, (produzido como um subproduto no processo Solvay, veja a 
Fig. 11.6) é empregado como um agente secante de laboratório (veja o Boxe 12.3), para degelo de estradas e para 
controle da poeira (veja o Boxe 12.4). No estado sólido, muitos dos haletos anidros apresentam complicadas 
estruturas em camadas, como a estrutura do tipo CDL (Fig. 6.23). A maior parte desses haletos é um pouco 
solúvel em solventes polares como os éteres ou a piridina, e foi isolada uma série de complexos cristalinos. A 
coordenação octaédrica foi confirmada por estudos de difração de raios X de complexos incluindo o trans- 
[MgBr-(py)], o trans-[MgBr,(THF)], o cis[MgBr,(diglima)(THF)| (Fig. 12.54) e o trans-[Cab(THF),|. No 
[MgBr(THF)], a coordenação octaédrica no estado sólido é obtida pela formação de uma estrutura em cadeia 
(Fig. 12.5b); py = piridina, THF = tetraidrofurano (veja a Tabela 7.7). Os tamanhos maiores dos metais mais 
pesados permitem números de coordenação superiores, por exemplo, o trans-[SrBr>(py)s| bipiramidal pentagonal, 
12.5, e o trans-[Srlb(THF)s|, 12.6. Em química orgânica, o MgBr, é empregado como catalisador para reações de 


esterificação, e o MgBr,:2Et,O encontra-se disponível comercialmente, sendo um catalisador para a conversão de 
epóxidos alifáticos nas cetonas correspondentes. 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 12.4 Degelo de estradas no inverno e controle da poeira nas estradas 





Na Seção 11.2, descrevemos o uso em larga escala do NaCl para o degelo das estradas no inverno. Em 2008, os EUA utilizaram =23 Mt de sal para o controle do gelo nas estradas. À 
grande vantagem do NaCl é que ele é de baixo custo. As desvantagens são que ele é corrosivo para os veículos automotivos e para estruturas de concreto, como pontes. Além disso, 
quando a neve derrete ele é carregado para dentro dos cursos d'água. Os efeitos ambientais que isso tem no abastecimento de água e para os peixes e vegetação são causa de 
preocupação e um tópico de pesquisa atualmente. O cloreto de sódio age mais efetivamente como um agente degelante em temperaturas acima dos —6ºC (267 K). 

O cloreto de cálcio também é comumente aplicado como um agente degelante de estradas. Sua vantagem sobre o NaCl é que, quando aplicado na forma de CaCl anidro sólido, 
é efetivo a temperaturas baixas de até —32°C (241 K). Um benefício adicional do uso do CaCl; anidro é que sua dissolução em neve ou gelo derretido é um processo exotérmico que 
resulta em mais fusão da neve ou do gelo. As soluções aquosas de CaCl: (vendidas como “CaCl; líquido”) também são aplicadas às estradas. Uma solução que seja 32% de CaCl em 
peso é um efetivo agente degelante até —18ºC (255 K). Duas desvantagens do CaCl, são que ele é significativamente mais corrosivo que o NaCl, e é de custo mais elevado. Um 
compromisso é pré-umedecer o NaCl com uma solução de CaCl, e a aplicação do “sal pré-umedecido” às estradas é prática comum. 

Enquanto o NaCl e o CaCl, têm sido aplicados por muitos anos como agentes degelantes de estradas no inverno, suas desvantagens ambientais e propriedades corrosivas os 
tornam distantes do ideal. A natureza corrosiva dos degelantes a base de cloreto os torna inadequados para degelar aeronaves, e os glicóis são tipicamente usados para tal fim. Uma 
alternativa ao NaCl e ao CaCl) é o sal duplo acetato de cálcio e magnésio (em inglês, CMA), cujo potencial foi reconhecido pela primeira vez na década de 1970. O CMA é fabricado 
pelo tratamento da dolomita calcinada (Ca0.Mg0) com ácido acético, mas, gerado dessa maneira, o produto é cerca de cinco vezes mais caro que o NaCl. O CMA é mais eficiente 
como degelante acima de —7ºC e, portanto, se compara favoravelmente com o NaCl. No entanto, o CMA tem muitas vantagens. É muito menos corrosivo que os degelantes de 
cloreto, exibe baixa toxicidade para a vegetação e a vida aquática, e é biologicamente degradável. Tanto o NaCl quanto o CaCl se deslocam em águas subterrâneas, e cerca de 50% 
do NaCl aplicado às estradas terminam nas reservas de águas subterrâneas. Ao contrário, o CMA é fracamente móvel no solo e mostra uma baixa tendência a atingir águas 
subterrâneas. À atual pesquisa sobre rotas de menor custo para sua produção inclui a oxidação de resíduos de alimentos orgânicos e processos de fermentação — por exemplo, a 
partir da dolomita calcinada e da lactose de soro. Esta última é convertida em ácido lático pela bactéria Lactobacillus plantarum, e, em seguida, em ácidos acético e propanoico pela 
Propionibacterium acidipropionici. 

Cerca de 21% do CaCl} produzido na América do Norte são consumidos no degelo de estradas. Outros 27% são empregados no controle da poeira em estradas não 
pavimentadas. À adição do CaCl, anidro, CaCl em flocos (78% de CaCl, e 22% de umidade) ou “CaCl; líquido” (que seca in situ) a superfícies de estradas empoeiradas oferece uma 
maneira de reter água, auxiliando, assim, a agregar as partículas de poeira. Além de reduzir a poluição pela poeira, a agregação de partículas ajuda a diminuir a deterioração da 
superfície da estrada. O Canadá, por exemplo, utiliza o CaCl amplamente em suas “estradas sujas”, e, em 2000, =100 kt foram aplicados em todo o país. 





Sal ou sal pré-umedecido é espalhado em grandes quantidades nas estradas com cinturões de neve. 


Leitura recomendada 


R.E. Jackson and E.G. Jobbágy (2005) Proc. Nat. Acad. Sci., vol. 102, p. 14487 — ‘From icy roads to salty streams’. 
PV. Vadlani, A.P. Mathews and G.S. Karr (2008) World J. Microbiol. Biotechnol., vol. 24, p. 825 — ‘Low-cost propionate salt as road deicer: evaluation of cheese whey and other media 
constituents.. 





(a) 





(b) 


Fig. 12.5 As estruturas (difração de raios X) do (a) [MgBr,(diglima)(THF)] (diglima = MeOCH,CH,OCH,CH,OMEe) [N. 
Metzler et al. (1994) Z. Naturforsch. Teil B, vol. 49, p. 1448] e (b) [MgBr>(THF)] [R. Sarma et al. (1977) J. Am. Chem. Soc., 
vol. 99, p. 5289]; os átomos de H foram omitidos. Código de cores: Mg, cinza-claro; Br; dourado; O, vermelho; C, cinza. 
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12.6 Óxidos e hidróxidos 


Óxidos e peróxidos 


O óxido de berílio, BeO, é formado pela ignição do Be ou dos seus compostos em O». Trata-se de um sólido 
branco insolúvel que adota uma estrutura do tipo wurtzita (veja a Fig. 6.21). Os óxidos dos outros metais do grupo 
2 geralmente são preparados por decomposição térmica do carbonato correspondente (Eq. 12.21, para a qual a 
temperatura T refere-se a P(CO») = 1 bar). 


M=Mg T=53Kk 


Pk o 
MCO; — MO + CO, E plo 
Ba 1633 K 

(12.21) 


A Fig. 12.6 mostra a tendência dos pontos de fusão dos óxidos. O MgO, o CaO, o SrO e o BaO cristalizam-se com 
uma estrutura do tipo NaCl, e a queda do ponto de fusão reflete a queda da energia de rede à medida que o 
tamanho do cátion aumenta (Tabela 12.1). O alto ponto de fusão do MgO torna-o adequado como material 
refratário (veja o Boxe 12.5). 
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Fig. 12.6 Os pontos de fusão de óxidos dos metais do grupo 2. 


Os materiais refratários são adequados para uso em revestimentos de fornos; as características desses materiais são o elevado ponto de fusão, a baixa condutividade elétrica e a alta 
condutividade térmica, além de ser quimicamente inerte nas elevadas temperaturas operacionais do forno. 


A ação da água no MgO lentamente o converte em Mg(OH), que é moderadamente solúvel. Os óxidos de Ca, 
Sr e Ba reagem rápida e exotermicamente com a água, e absorvem o CO; da atmosfera (Eq. 12.5). A conversão do 
CaO em carbeto de cálcio e sua hidrólise subsequente (veja as Eqs. 12.15 e 12.16) é industrialmente importante. 

Os peróxidos dos metais do grupo 2, MO», são conhecidos para M = Mg, Ca, Sr e Ba. As tentativas de preparar 
o BeO, até hoje falharam, e não há nenhuma evidência experimental para qualquer composto de peróxido de 
berílio.! A estabilidade dos peróxidos dos metais do grupo 2 em relação à reação de decomposição 12.22 aumenta 
com o tamanho do íon M**. Essa tendência surge da diferença entre as energias de rede do MO e MO; (para um 
dado M) que fica menor à medida que r+ aumenta. O A,egeFP (MO, s) é sempre mais negativo que o Arese (MO,, s) 
(veja o exemplo resolvido 12.3). 


MO; — MO +10, (M = Mg, Ca, Sr, Ba) (12.22) 





Quando se procura um óxido refratário comercialmente viável, o MgO (magnésia) está no topo da lista: ele tem um ponto de fusão muito alto (3073 K), pode suportar aquecimento 
acima de 2300 K por longos períodos, e é de custo relativamente baixo. A magnésia é fabricada na forma de tijolos para revestir os fornos siderúrgicos. À incorporação do minério de 
cromo nos tijolos refratários aumenta sua resistência ao choque térmico. Os tijolos de magnésia também são amplamente empregados em radiadores de armazenamento noturno: 
o MgO conduz calor extremamente bem, mas também tem a capacidade de o armazenar. Em um radiador, os tijolos absorvem o calor que é gerado por filamentos eletricamente 
aquecidos durante períodos de taxas de consumo “fora de pico”, e, então, irradia a energia térmica por períodos relativamente longos. 





Um alto-forno utilizado na fabricação do aço. 


Todos os peróxidos são fortes agentes oxidantes. O peróxido de magnésio é produzido pela reação do MgCO; 
ou do MgO com o H20,, é utilizado em cremes dentais, e tem aplicações ambientais e agrícolas como agente de 
liberação lenta de O» (veja o Problema 12.25 ao final do capítulo). O peróxido de cálcio é preparado por cuidadosa 
desidratação do CaO2:8H20, ele próprio produzido pela reação 12.23. 


Ca(0H), + H20: + 6H,0 — Ca0,-8H,0 (12.23) 


As reações do SrO e do BaO com o O; (600 K, 200 bar de pressão e 850 K, respectivamente) produzem o Sr0, e o 
BaO,. O BaO, puro não foi isolado, e o material comercialmente disponível contém BaO e Ba(OH),. As reações 
dos peróxidos com ácidos (Eq. 12.24) produzem o H20». 


SrO, + 2HCI — SrC1, + H;0; (12.24) 





As energias de rede do SrO e do SrO, são -3220 e -3037 kJ mol, respectivamente. (a) Para quais processos 
esses valores são definidos? (b) Mostre que as magnitudes relativas desses valores são consistentes com as 
estimativas obtidas empregando a equação de Kapustinskii. 


(a) As energias de rede são valores negativos e, portanto, referem-se à formação de 1 mol de rede cristalina a partir 
de íons gasosos: 


Sr"(g) + 0“ (g) — SrO(s) 
Sr*(g) + [0] (g) —— SrOs(s) 
(b) Esta parte do problema faz uso da relação apresentada ao final da Seção 6.16: a equação de Kapustinskii: 


(1,07 x 10"Julz, |= | 


AU(OK) 
l Fi rr 


em que: v = número de íons na fórmula do sal 
|z+| = carga numérica do cátion 
| z-| = carga numérica do ânion 
r+ = raio do cátion em pm 
r- = raio do ânion em pm 


Para o SrO e o SrO:: 
v = 2 em cada composto 
[Zi =2.|2º [2 
r+ = 126 pm (veja o Apêndice 6) 
= constante para ambos os compostos 


A única variável ér.. 
Portanto: 


| 
AU(OK) x — | 
do Ao 5 


Como o raio iônico do [05] > O”, segue da equação anterior que AU(SrO») é menos negativo que AU(SrO), o 
que está de acordo com os dados fornecidos na questão. 





Considere os dados dos Apêndices do livro quando for necessário. 


1. Use a equação de Kapustinskii para estimar um valor para o processo (a O K). 
SrO(s)— Sr” (g) + O7 (g) 
[Resp.: 3218 kJ mol”!] 
2. Os valores das energias de rede de MgO, CaO e SrO são —3795, -3414 e -3220 kJ mol"!, respectivamente. Mostre que essa 


tendência dos valores é consistente com a equação de Kapustinskii. 


3. A diferença entre as energias de rede do CaO e do CaO, é de 270 kJ mol™!. A diferença entre as energias de rede do MgO e 
MgO, será maior ou menor que 270 kJ mol-!? Considere a equação de Kapustinskii para explicar sua resposta. 


[Resp.: Maior] 


Hidróxidos 


O hidróxido de berílio é anfotérico, e isto o separa dos hidróxidos dos outros metais do grupo 2, que são básicos. 
Na presença de excesso de [OH]”, o Be(OH), comporta-se como um ácido de Lewis (Eq. 12.25), formando o íon 
complexo tetraédrico 12.7, mas o Be(OH),; também reage com ácidos, por exemplo, a reação 12.26. 


No 
HO i 
(12.7) 
Be(OH), + 2[0H] — [Be(0H)4]" (12.25) 
Be(OH), + H250; — BeS0O; + 2H,0 (12.26) 


As solubilidades em água do M(OH): (M = Mg, Ca, Sr, Ba) aumentam à medida que se desce pelo grupo, assim 
como as estabilidades térmicas em relação à decomposição em MO e H20. O hidróxido de magnésio age como 
uma base fraca, ao passo que o Ca(OH), o Sr(OH),, e o Ba(OH), são bases fortes. A cal sodada é uma mistura de 
NaOH e Ca(OH), e é fabricada a partir do CaO e NaOH aquoso. A cal sodada é mais fácil de manusear que o 
NaOH e é comercialmente disponível, sendo empregada, por exemplo, como absorvente para o CO», e em testes 
qualitativos para sais de [NH4]", amidas, imidas e compostos correlatos que liberam NH; quando aquecidos com 
cal sodada. 


12.7 Sais de oxiácidos 


Na presente seção, damos cobertura selecionada de sais de oxiácidos dos metais do grupo 2, com atenção apenas 
aos compostos de interesse ou importância especial. 

A maior parte dos sais de berílio de oxiácidos fortes cristaliza na forma de hidratos solúveis. O carbonato de 
berílio tende a se hidrolisar, dando um sal que contém [Be(OH2)4] (veja a Seção 12.8). O BeCO; pode ser 
isolado apenas por precipitação sob atmosfera de CO». Essa tendência no sentido da hidrólise é também ilustrada 
pela formação do acetato básico de berílio [Bea(114-0)(u-O,CMEe)] (em vez do Be(MeCO»)) pela ação do 
MeCO,H sobre o Be(0H). A Fig. 12.7 mostra a estrutura do [Bes(14-0)(u-O,CMe)]; o átomo de oxigênio 
central fica ligado a quatro centros de Be tetraédricos. Uma estrutura semelhante é observada no nitrato básico 
[Bea(114-0)(U-0,NO)6], que é formado na sequência de reações 12.27 


N-00 123 K 





Be NQ; |, 





Bell, [NO]; [Bei NO; )4] 


398K (12.27) 


Bei py-O Ju NO Jo 


Os carbonatos de Mg e dos metais posteriores são moderadamente solúveis em água. Suas estabilidades 
térmicas (Eq. 12.21) aumentam com o tamanho do cátion, e essa tendência pode ser explicada em termos de 
energias de rede. Os carbonatos de metais são muito mais solúveis em uma solução aquosa de CO, do que em 
água devido à formação do [HCOs]. No entanto, não foram isolados sais do tipo “M(HCO:),”. A água dura 
contém íons Mg”* e Ca”! que se complexam com os íons estearato nos sabões, produzindo “espuma” insolúvel em 
banheiras e pias domésticas. A dureza temporária deve-se à presença de sais de hidrogenocarbonato e pode ser 
superada por fervura (que desloca o equilíbrio 12.28 para o lado direito fazendo o CaCOs, ou, de modo 
semelhante, o MgCOs, precipitar) ou pela adição de uma quantidade apropriada de Ca(OH) (novamente causando 
precipitação, Eq. 12.29). 





Fig. 12.7 Estrutura do acetato básico de berílio [Be,(14-0)(u-O,CMe)] (difração de raios X) [A. Tulinsky et al. (1959) Acta 
Crystalllogr., vol. 12, p. 623]; os átomos de hidrogênio foram omitidos. Código de cores: B, amarelo; C, cinza; O, vermelho. 


Cal HCO; (aq) = CalO,(s) + COs(g) + H.O(]) 
(12.28) 
Ca(HCO; ), (aq) + Ca(OH) (aq) —2CaCO:(s) + 2H,0(I) 
(12.24) 


A dureza permanente é causada por outros sais de Mg”! e Ca?* (por exemplo, os sulfatos). O processo de 
amolecimento da água envolve a passagem da água dura por uma resina de troca catiônica (veja a Seção 11.6). Os 
detergentes para máquina de lavar contêm “coadjuvantes” que removem os íons Mg”! e Ca” da água da lavagem. 
Para esse fim têm sido empregados polifosfatos (veja o Boxe 15.11), mas a preferência é dada às zeólitas (veja a 
Seção 14.9). 

O carbonato de cálcio ocorre naturalmente em duas formas cristalinas, a calcita e a metaestável aragonita. Na 
calcita, os íons Ca? e [CO;]” são dispostos de tal maneira que cada íon Ca”! fique hexacoordenado em relação 
aos átomos de O do carbo nato, ao passo que, na aragonita, cada íon Ca?! fica cercado por nove átomos de O. A 
diferença de energia entre eles é <5 kJ mol!, e a calcita é a forma termodinamicamente favorecida. No entanto, a 
aragonita é cineticamente estável em relação à conversão em calcita. A aragonita pode ser preparada no 
laboratório pela precipitação do CaCO; da solução aquosa quente. 

Os sulfatos de Mg e Ca têm importantes aplicações, e as do CaSO; são descritas na Seção 16.2. O CaSO; é um 
produto de processos industriais de dessulfuração (veja o Boxe 12.2). O sulfato de cálcio hidratado (CaSO4:2H,0, 
gipsita) ocorre naturalmente (veja a Fig. 12.1). Os cristais de gipsita clivam-se facilmente em virtude da presença 
de camadas que são mantidas juntas por ligação hidrogênio. Quando a gipsita é aquecida a =400 K, ela forma o 
hemi-hidrato CaSO,-1H,O (gesso-deparis), e, se este for misturado com água, o material expande-se ligeiramente 
à medida que o di-hidrato é regenerado (veja o Boxe 12.6). O sulfato de bário é um sal moderadamente solúvel 
(Kps = 1,07 x 1019), e a formação de um precipitado branco de BaSO, é usado como um teste qualitativo para a 
presença de íons sulfato em solução aquosa (Eq. 12.30). 


BaCl- (aq) + [$04] (aq) — BaSO,(s) + 2Cl (aq) (12.30) 


O fosfato de cálcio será descrito na Seção 15.2. 


Um hidrato X.nH,0 no qual n = é chamado de hemi-hidrato; se n = 1 i trata-se de um sesqui-hidrato. 


12.8 Íons complexos em solução aquosa 


Espécies aqua do berílio 


Existe uma grande tendência à formação do [Be(OH,),]”* em meios aquosos. Na água enriquecida com “O, a 
troca entre a água coordenada e o solvente é lenta na escala de tempo da espectroscopia de RMN, permitindo que 
se estabeleça a natureza do íon hidratado. Foi estabelecida a esfera de coordenação tetraédrica (Be-O = 162,0 pm) 
nas estruturas em estado sólido do [Be(OH2)4]Cl; e do [Be(0OH5),|[0,/CC=CCO0O4] (Fig. 12.8). 
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Fig. 12.8 Parte do diagrama de agrupamento do [BeOH,),|[0,CC=CCO,] mostrando a ligação de hidrogênio entre os cátions 
[Be(0H,),]”' e os ânions [0,CC=CCO,]”:; a estrutura foi determinada por difração de nêutrons [C. Robl et al. (1992) J. Solid 
State Chem., vol. 96, p. 318]. Código de cores: Be, amarelo; C, cinza; O, vermelho; H, branco. 


APLICAÇÕES 


Boxe 12.6 Gessos de gipsita 





O uso mais remotamente conhecido do gesso de gipsita foi na Anatólia (parte do que hoje é a Turquia) e na Síria em cerca de 6000 a.C., e, em cerca de 3700 a.C., os egípcios 
empregavam o gesso de gipsita na parte interna das pirâmides. À indústria da construção é o principal consumidor dos gessos de gipsita. A gipsita, CaS0,-ŁH;0, é extraída em 


grande escala em todo o mundo, e é calcinada formando o -hemi-hidrato, CaS0,-ŁH,0. O hemi-hidrato é chamado de gesso-de-paris, nome derivado de Montmartre, em Paris, 


onde o gesso era extraído. A hidratação do hemi-hidrato com uma quantidade de H20 cuidadosamente controlada inicialmente dá uma lama que endurece à medida que o 
CaS04:2H,0 cristaliza. Os cristais são como agulhas, e é seu intercrescimento que confere à gipsita sua resistência e adequacidade para o ramo da construção. À gipsita calcinada que 
é armazenada por longos períodos pode envelhecer por absorção de água, e isto afeta o processo de reidratação. O processo de endurecimento dos gessos de gipsita pode ser 
acelerado ou desacelerado com aditivos adequados, por exemplo <0,1% de ácido cítrico é suficiente para retardar o processo de cristalização. Os gessos de gipsita adequados para 
aplicação em paredes foi desenvolvido de modo que os aditivos já estão presentes com o hemi-hidrato. As empreiteiras de construção geralmente empregam placas de gesso e 
azulejos de gipsita pré-fabricados. As placas de gesso são fabricadas vertendo-se a lama de hemi-hidrato-água-aditivo em chapas de papelão com =0,5 mm de espessura. Após a 
conclusão da laminação pela aplicação de uma segunda placa de papelão, a placa de gesso é colocada para secar. A incorporação de fibra de vidro (veja o Boxe 13.6) às placas de 
gesso também é possível, dando produtos de fibra de vidro. Uma vantagem das placas de gesso de gipsita como paredes divisórias é seu grau de resistência ao fogo. 

Em 2008, foram produzidas 159 Mt de gipsita pela exploração mundial. Uma segunda fonte referida como “gipsita sintética” é produzida nos processos de dessulfuração do gás 
de combustão descrito no Boxe 12.2. À contribuição feita pela gipsita sintética para as reservas mundiais está crescendo em importância, e sua produção é de custo menor que a 
exploração da gipsita natural. Em 2008, 31% da gipsita consumida nos EUA foram de origem sintética. A reciclagem da gipsita também está aumentando. Ela pode ser recuperada 
da fabricação de painéis, da demolição de construções e da construção de casas; aproximadamente 10% dos painéis fornecidos para a construção de uma nova residência são 
sucatados. O painel reciclado é triturado e separado em papel e gipsita. Esta última entra no processo de produção para novas placas divisórias pré-fabricadas juntamente com a 
gipsita de exploração mineral e a sintética. Uma nova residência nos EUA contém, em média, >570 m? de divisórias de gipsita. 





A planta de gipsita de Yoshino, no Japão: a reciclagem de painéis de gipsita é parte integrante do processo de manufatura que produz novas placas de gesso de gipsita. 
Dados estatísticos: US Geological Survey. 
A densidade de carga do Be”! é elevada e as soluções dos sais de berílio são ácidas (veja a Seção 7.7). A reação 


12.31 é uma representação supersimplificada da dissociação do ácido, pois ocorrem vários processos de 
condensação — por exemplo, a reação 12.32 —, e as espécies com ponte de hidróxido também estão presentes. 


Be(0H, 4] + H-0 = [Be(OH;);(0H)|' + [H;0] 
pÃ, = 5,40 
(12.31) 
4[Be(0H,)4]* + 2H,0 
= 2[(H,0),Be-O-—Be(0H,);]"* + 4[H,0]' 
(12.32) 


Espécies aqua de Mg?*, Ca?*, Sr?* e Ba?* 


Ao contrário do número de coordenação quatro no íon Be”! hidratado, cada um dos íons de metais posteriores do 
grupo 2 pode acomodar seis ou mais moléculas de água na primeira esfera de coordenação. Em solução (água 
marcada com !/0), os dados espectroscópicos de RMN de !7O são consistentes com a presença do [Mg(0OH5)s |”, e 
os dados cristalográficos em uma gama de sais confirmam que esse íon complexo é octaédrico. O íon 
[Mg(OH2)6] dissocia-se até certo ponto em solução aquosa (pK, = 11,44). 

Em solução, o número de coordenação do íon [Ca(OH;)n]|”* depende da concentração com n > 6. No estado 
sólido, o [Ca(OH>)]”* octaédrico está presente no CaCl,:6H,0 e no CaBr,:6H,0, e uma série de sais contendo o 
[Ca(OH,),]”* foi estruturalmente caracterizada. A geometria do cátion varia, por exemplo, bipiramidal pentagonal 
no [Ca(OH,)|[Co(EDTA)| e octaédrico encapuzado no [Ca(OH,>)]|Bi(EDTA)|--H,5O (veja a Fig. 19.8 para 
geometrias septacoordenadas). Os íons [Ca(OH),)s]”* ocorrem no CaK[AsO,]:8H50. Os grandes íons Sr”' e Ba” 
também podem acomodar mais de seis ligantes aqua. A presença de íons [M(OH5)s]** (M = Sr, Ba) em solução 
aquosa tem sido confirmada utilizando-se a técnica EXAFS (veja o Boxe 25.2, no Volume 2). As estruturas 
cristalinas simples do [Sr(OH,)s|[0H| e do [Ba(OH,)s][OH|, revelaram redes com ligação de hidrogênio em 
torno de íons [M(OH5)s]”* antiprismáticos quadrados distorcidos. Foi observada uma geometria de coordenação 
semelhante para o íon [Sr(OH5)s]”' (Fig. 12.9) 





N | | 





Fig. 12.9 Estrutura antiprismática quadrada distorcida do íon [Sr(OH,);]”” presente em um complexo hospedeiro-hóspede, cuja 
estrutura no estado sólido foi determinada por difração de raios X [M.J. Hardie et al. (2001) Chem. Commun., p. 1850]. Código 
de cores: Sr, dourado; O, vermelho; H, branco. 


em um complexo hospedeiro-hóspede que envolve uma extensa rede com ligação hidrogênio com íons 
[Sr(OH>)s]”* nas cavidades. Os cátions hidratados de Ca”*, Sr”* e Ba”! não sofrem distorção do ácido apreciável, e 
as soluções dos seus sais derivadas de ácidos fortes são neutras. 


Em um complexo hospedeiro-hóspede, uma molécula (o hóspede) ocupa uma cavidade na estrutura molecular de uma entidade molecular maior (o hospedeiro). As interações 
intermoleculares são envolvidas entre as espécies hospedeira e hóspede. Exemplos são um íon de metal dentro de um éter de coroa ou de um criptando (interações fon—dipolo), gaiolas 
com ligação de hidrogênio chamadas clatratos que encapsulam as moléculas hóspedes, e compostos de inclusão nos quais as moléculas hóspedes ocupam canais na estrutura do 
hospedeiro (forças de van der Waals entre hospedeiro e hóspede). 


Complexos com ligantes que não sejam água 


Os íons dos metais do grupo 2 são ácidos duros e são preferencialmente coordenados por bases duras (veja a 
Tabela 7.9). Na presente seção consideramos complexos formados em solução aquosa nos quais o centro do metal 
é coordenado por ligantes O- e N-doadores, formando espécies catiônicas. Dois ligantes importantes são o 
[EDTA]” (veja a Eq. 7.75) e o [P301]” (veja a Fig. 15.19). Ambos formam complexos solúveis em água com o 
Mg” e os íons de metais mais pesados, e são agentes sequestrantes empregados no amolecimento da água para 
remoção de íons Mg”' e Ca”*. 

Os ligantes macrocíclicos, inclusive os éteres de coroa e os criptandos (veja as Seções 7.12 e 11.8), formam 
complexos estáveis com o Mg”, o Ca”', o Sr”* e o Ba?*. De maneira análoga àquela observada para os cátions do 
grupo 1, é observada uma seletividade correspondente à combinação de tamanhos do cátion (Tabela 12.1) e 
cavidade do ligante. Dessa forma, os valores das constantes de estabilidade para complexação com o criptando- 
222 (raio de cavidade de 140 pm) em água seguem a sequência Ba”* > Sr™ >> Ca?! > Mg”. Uma importante 
classe de ligantes macrocíclicos são as porfirmas, e o composto principal é apresentado na Fig. 12.10a. A 
desprotonação dos dois grupos NH de uma porfirma dá um ligante porfirmato dianiônico. As clorofilas, os 
pigmentos nas plantas verdes envolvidos na fotossíntese, são derivados de porfirinato contendo Mg?” coordenado 
dentro de um arranjo plano quadrado dos quatro átomos N-doadores. A estrutura da clorofila a é mostrado na Fig. 
12.10b. A extensa conjugação do sistema anelar significa que a molécula absorve luz na região visível (Amix 660 
nm), e isto dá início a uma série de reações que envolvem outros sistemas contendo Mn ou Fe. Observe que é o 
ligante (não o Mg”? que está envolvido nessas reações redox. 





Os fulerenos Cs e Cy serão discutidos no Capítulo 14. Quando esses fulerenos são reduzidos usando o bário em amônia 
líquida, são obtidos sais de fulereto contendo os contraíons [Ba(NH:);]”* e [Ba(NH:)]”*. Sugira estruturas possíveis para estes 
cátions. 

[Resp.: Veja as Figs. 10.14c e 19.9] 
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Fig. 12.10 Estruturas da (a) porfirina e (b) clorofila a. 


12.9 Complexos com ligantes amido ou alcoxi 


Na Seção 12.5, descrevemos os complexos de haletos dos metais do grupo 2 tais como o trans-[Cal:(THF)4] e o 
trans[SrBr>(py)s|]. O número de complexos dos metais do grupo 2 com ligantes Nou O-doadores continua a 
crescer, principalmente aqueles que incorporam ligantes amido ou alcoxi estericamente exigentes. 

Com o macro ligante bis(trimetilsili)amido, cada um dos íons M?* forma pelo menos um tipo de complexo. Na 
fase gasosa, o [Be (N(SiMes)>+>] monomérico contém uma unidade N-Be-N linear. Na estrutura em estado sólido 
do [Mg (N(SiMePh,)>+>], ZN-Mg-—N = 162,8º, e o desvio da linearidade é atribuído às fracas interações dipolares 
entre o centro metálico eletropositivo e a densidade eletrônica dos anéis aromáticos. Os números de coordenação 
de 3 e 4 para Mg(Il), Ca(Il, Sr(II) e Ba(II) são vistos nos dímeros [M(N(SiMes)!+>] ou nos monômeros solva 
tados, por exemplo, o [Ba(N(SiMes)!>(THF)] tetraédrico. A estrutura do [Ca{N(SiMe;)}2ļ é ilustrada na Fig. 
12.11a, e estru turas semelhantes foram confirmadas cristalograficamente para os compostos análogos de Mg, Sr e 
Ba, bem como para o [Mg iN(CH,Ph)!+]-. 

Enquanto há muitos anos se tem conhecimento dos derivados alcox1 dos metais alcalinoterrosos, a área tem 
passado por significativa expansão desde 1990. Grande parte desse interesse vem do fato de os alcóxidos de 
cálcio, estrôncio e bário serem potentes precursores de supercondutores de alta temperatura (veja o Capítulo 28, 
no Volume 2) e da procura de compostos voláteis adequados para estudos de deposição de vapor químico (DVQ). 
Os complexos mononucleares incluem diversos tipos de [M(OR)>(THF);], por exemplo, o [Ca(OCçH,-2,6-'Bu,-4- 
Me)(THF);|. Algumas espécies interessantes de alta nucleari dade também foram isoladas, incluindo [Ba4(u4-O) 
(1-OCH>(CH>»NMe,)3-2,4,6)6], formado tratando-se Bal, com K[0CH->(CH;NMe,)3-2,4,6] em THF, e 
[Cay(OCH,CH,OMEe);s(HOCH>,CH,0Me)| (Fig. 12.11b), produzido pela reação do metal Ca com o 2- 
metoxietanol em hexano. 


12.10 Relações diagonais entre o Lie o Mg, e entre o Be e Al 


Na Seção 11.3, observamos que as propriedades do Li e de seus compostos frequentemente são consideradas 
anômalas quando comparadas com as dos metais posteriores do grupo 1, e que existe uma relação diagonal entre 
o Li e o Mg. Na presente seção, consideramos essa relação com minúcias e também descrevemos uma relação 
diagonal semelhante entre o Be e o Al. As posições do Li, do Be, do Mg e do Al na tabela periódica são mostradas 
adiante: 
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Fig. 12.11 As estruturas (determinadas por difração de raios X) do (a) [Ca fN(SiMes),+>tu-N(SiMes),!>] no qual os grupos 
metila foram omitidos [M. Westerhausen et al. (1991) Z. Anorg. Allg. Chem., vol. 604, p. 127] e (b) 
[Cay(OCH>CH,OMe);s(HOCH,CH,0OMe),] para o qual é mostrado apenas o caroço Cao(u3-O)g(u-O)sO20 (quatro dos ligantes do 
[Cay(OCH,CH,OMe);s(HOCH,CH,0OMe),] ficam ligados terminalmente, deixando quatro átomos de oxigênio não coordenados 
aos centros do Ca” [S.C. Goel et al. (1991) J. Am. Chem. Soc., vol. 113, p. 1844]. Código de cores: Ca, cinza-claro; O, 
vermelho; N, azul; S1, dourado. 





A Tabela 12.3 lista propriedades físicas selecionadas dos três primeiros elementos dos grupos 1, 2 e 13. A 
partir de uma comparação das propriedades do Li com as do Na e do K, ou do Li com o Mg, pode-se ver que o Li 
assemelha-se mais ao Mg que aos membros posteriores do grupo 1. Uma comparação semelhan te entre o Be, o 
Mg, o Cae o Alleva à conclusão de que as propriedades físicas do Be listadas na Tabela 12.3 assemelham-se mais 
às do Al que àquelas dos metais posteriores do grupo 2. O íon Li” é pequeno e altamente polarizador, e esse fato 
leva a um grau de covalência em alguns dos seus compostos. Partindo do Li* para o Be”! o raio iônico diminui, 
enquanto à medida que se desce pelo grupo 2, do Be”! para o Mg”*, o raio iônico aumenta. O resultado líquido é 
que os tamanhos do Lit e do Mg”! são semelhantes (Tabela 12.3), e observamos padrões de com portamento 
semelhantes entre o lítio e o magnésio, apesar de eles estarem em grupos diferentes. A relação diagonal existente 
entre o Li* e o Mg”! também é observada entre o Be”' e o Alº*, e entre os íons Na”, Ca?! e Yº*. 


Lítio e magnésio 


Algumas das propriedades químicas do Li que o tornam diagonalmente relacionado ao Mg, em vez de 
verticalmente relacionado aos outros metais alcalinos, são: 


e O lítio combina facilmente com o N, formando o nitreto, Li5N; o Mg reage com o N: produzindo o Mg;N2. 

e O lítio combina com o O, dando o óxido LO, em vez de um peróxido ou um superóxido (veja as Eqs. 11.8- 
11.10); o Mg forma o MgO. Os peróxidos de ambos os metais podem ser formados pela reação do L10H ou do 
Mg(OH) com o H202. 

e Os carbonatos de lítio e de magnésio decompõem-se facilmente mediante aquecimento, produzindo o L1,O e o 
CO», e o MgO e o CO», respectivamente; à medida que se desce pelo grupo, os carbonatos dos metais do grupo 
] tornam-se progressivamente estáveis com relação à decomposição térmica (veja a Eq. 11.19 e o texto que a 
acompanha). 

e Os nitratos de lítio e de magnésio decompõem-se mediante aquecimento em conformidade com as Eqs. 12.33 e 
12.34, enquanto o NaNO; e os nitratos dos metais alcalinos posteriores decompõem-se de acordo com a Eq. 
12.35. 


A 
4LINO, =- 2Li50 + 2N,0, + 0; (12.33) 
A ; i - ; 
2Me( NO, J> = 2M pt) | 2N,O, 1 O | 12.34) 
MNO, => 2MNO, +0; (M = Na, K, Rb, Cs) 
(12.35) 


e Os íons Li* e Mg” são mais fortemente hidratados em solução aquosa que os íons dos metais posteriores dos 
grupos 1 e 2. 

e O LiF e o MgF; são moderadamente solúveis em água; os fluoretos posteriores do grupo 1 são solúveis. 

e O L10H é muito menos solúvel em água que os hidróxidos dos outros metais; o Mg(OH) é moderadamente 
solúvel. 

e O LiClO; é muito menos solúvel em água que os percloratos dos outros metais alcalinos; o Mg(ClO4) e os 
percloratos dos metais posteriores do grupo 2 são muito solúveis. 


Berílio e alumínio 


As propriedades químicas representativas do Be que o tornam diagonalmente relacionado com o Al, em vez de 
verticalmente relacionado aos metais posteriores do grupo 2, são: 


e O íon Be”! é hidratado em solução aquosa, formando o [Be(OH,),]”', no qual o centro de Be” polariza de modo 
significativo as ligações O-H já polares, levando à perda de H* (veja a Eq. 12.31); o valor de pK, de 5,4 para o 
[Be(0H,)]”* é próximo daquele do [AI(OH))s]** (pKa = 5,0), que contém um íon Al* altamente polarizador 
(veja a Eq. 7.34). 

e O Be eo Al reagem com álcalis aquoso, liberando H2; o Mg não reage com álcalis aquoso. 

e O Be(OH) e o AI(OH); são anfotéricos, reagindo tanto com ácidos quanto com bases (veja as Eqs. 12.25 e 
12.26 para as reações do Be(OH),, e as Eqs. 7.41 e 7.42 para o AI(OH):); os hidróxidos dos metais posteriores 
do grupo 2 são básicos. 

e O BeCh e o AlCl, fumegam em ar úmido, e a reação produz HCI. 

e O Be eo Al formam haletos complexos, daí a capacidade de os cloretos agirem como catalisadores de Friedel- 
Crafts. 


Outros exemplos de semelhanças entre os comportamentos do Be e Al podem ser encontrados por comparação de 
suas reatividades (veja as Seções 2.4 e 13.4). 


Tabela 12.3 Propriedades físicas selecionadas dos três primeiros elementos dos grupos 1, 2 e 13 Propriedade Grupo 1 Grupo 
2 Grupo 3 


Propriedade Grupo 1 Grupo 2 Grupo 3 

Li Na K Be Mg Ca B Al Ga 
Raio metálico, 157 191 235 112 160 197 — 143 153 
Fmetai/ pm? 
Raio iônico, 76 102 138 27 72 100 — 54 62 
Hon/ pm? 


Eletronegatividade 1,0 0,9 0,8 1,6 1,3 1,0 2,0 1,6 1,8 


de Pauling, x” 


AstomoHº(298 K)/kJ 161 108 90 324 146 178 582 330 277 
mol” 


t Para átomos dodecacoordenados (veja também a Tabela 11.1). 
t Para hexacoordenação, exceto para o Be, que é para tetracoordenação; o raio iônico refere-se ao M* para o grupo 1, ao M?” 
para o grupo 2 e ao Mº* para o grupo 13. 


TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


[agente amaciante da água (agente sequestrante) 
[O clatrato 

[1 complexo hospedeiro-hóspede 

[1 composto de inclusão 

E deliquescente 

c dureza permanente e temporária da água 
[]hemi-hidrato 

E higroscópico 

O ligante alcox1 

E ligante amido 

[] imaterial refratário 

E porfirina 

[E sesqui-hidrato 
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PROBLEMAS 


12.1 (a) Escreva, em ordem, os nomes e símbolos dos metais do grupo 2: verifique sua resposta com referência à 
primeira página do presente capítulo. (b) Dê uma notação geral que mostre a configuração eletrônica do 
estado fundamental de cada metal. 

12.2 Considerando os dados da Tabela 7.4, determine as solubilidades relativas do Ca(OH) e do Mg(OH): e 
explique a relevância de sua resposta na extração de magnésio a partir da água do mar. 


12.3 


12.4 


12.5 


12.6 


12:7 


12.8 


(a) Escreva uma equação que mostre como o Mg reage com N, quando aquecido. (b) Sugira como o produto 
reage com água. 

A estrutura do carbeto de magnésio, MgC», é do tipo NaCl, alongada em um eixo. (a) Explique como surge 
esse alongamento. (b) O que você pode inferir do fato de não haver esse alongamento no NaCN, que 
também cristaliza com uma estrutura do tipo NaCl? 

Escreva equações balanceadas para as seguintes reações: 

(a) a decomposição térmica do [NH |>[BeF4]; 

(b) a reação entre o NaCl e o BeCl;; 

(c) a dissolução do BeF, em água. 

(a) Sugira uma estrutura provável para o dímero do BeCl, presente na fase vapor abaixo de 1020K. Que 
esquema de hibridização é apropriado para os centros de Be? (b) O BeCh dissolve no dietil éter formando 
BeCL:2Et,O; sugira uma estrutura para esse composto e dê uma descrição da ligação. 

O MgF; tem uma estrutura do tipo TiO». (a) Desenhe um esquema de uma célula unitária do MgF», e (b) 
confirme a estequiometria do MgF» utilizando a estrutura no estado sólido. 

Discuta as tendências dos dados na Tabela 12.4. 


Tabela 12.4 Dados para o problema 12.8 


Metal, M A H° /kJ mol”! 
MF: MCh MBr, Ml» 
Mg —1113 —642 —517 —360 
Ca —1214 =e —674 Do 
Sr —1213 —828 —715 —567 
Ba —1200 —860 —754 —602 
12.9 (a) Como o CaCl, anidro e o CaH,: anidro funcionam como agentes secantes? 


(b) Compare as estruturas no estado sólido e as propriedades do BeCl, e do CaCl. 


12.10 Como você tentaria estimar o seguinte? 


(a) O AHº para a reação no estado sólido: 
MeCl- + Mg — 2MeCl 

(b) O AR? para a reação: 
CaCO; (calcita) —— CaCO, (aragonita) 


12.11 (a) Identifique os pares conjugados ácido-base na reação 12.24. (b) Sugira como o BaO, reagirá com a 


água. 


12.12 (a) Determine o A,Ħ? para as reações do SrO e do BaO com água, dado que os valores de AHº(298 K) para 


o SrO(s), BaO(s), Sr(OH)>(s), Ba(OH)(s) e a H2O(1) são —592,0, —553,5, —959,0, -944,7 e -285,5 kJ mol, 
respectivamente. (b) Compare os valores de A,Hº com o da reação do CaO com a água, e comente a respeito 
dos fatores que contribuem para a tendência dos valores. 


12.13 (a) Qual é o teste qualitativo empregado para o CO»? (b) Que reação ocorre, e (c) o que se observa em um 


teste positivo? 


12.14 Discuta os dados apresentados na Tabela 12.5. 


Tabela 12.5 Dados para o problema 12.14: log K para a formação dos complexos [M(cript-222)]n' 


M"+ 


Log K 


Na+ K+ Rb* Mg?+ Ca?+ Sr?+ Ba?* 


4,2 5,9 4,9 2,0 4,1 13,0 >15 


12.15 Escreva uma rápida descrição que justifique a chamada relação diagonal entre o Li e o Mg. 
12.16 Sugira por que o MgO é mais solúvel em solução aquosa de MgCl, que em água pura. 
12.17 Sugira por que o Be”! forma o íon tetraédrico [Be(OH5),]”*, enquanto o Mg”! forma o [Mg(OH>)s] 


octaédrico. 


12.18 A reação entre o Ca(OH) e o H512.9 em solução aquosa leva à formação do complexo [Ca(0OH,)(12.9)]. 


Ele cristaliza-se na forma de um dímetro centrossimétrico em que cada centro de Ca?! é octacoordenado. 
Ele contém uma unidade central de Ca>(u-O0) na qual cada O-doador em ponte envolve um grupo 


carboxilato. Apenas um átomo de oxigênio de cada grupo carboxilato é coordenado. Proponha uma 
estrutura para o dimetro centrossimétrico. 


D O 


| i0 Fo a a aaa O a a a e a j ia Ol | 


(H,12.9) 


12.19 Sugira explicações para as observações vistas a seguir. 


(a) A energia liberada quando um mol de BaO cristalino é formado a partir dos seus íons constituintes é 
menor que aquela liberada quando um mol de MgO se forma a partir dos seus íons. (Cada composto possui 
uma estrutura do tipo NaCl.) 

(b) Apesar de ser um sólido covalente, o BeF, é muito solúvel em água. 

(c) A 298 K, o Be adota uma rede ach; acima de 1523 K, o número de coordenação de um átomo de Be no 
berílio elementar é 8. 


12.20 Comente a respeito das seguintes afirmativas. 


(a) O NaS adota uma estrutura no estado sólido que está relacionada à do CaF}. 

(b) O [C5]”, o CO, e o [CN>]” são espécies isoeletrônicas. 

(c) O Be(OH) é praticamente insolúvel em água, mas é solúvel em soluções aquosas que contêm excesso 
de íons hidroxila. 

(d) O MgO é utilizado como um material refratário. 


12.21 Sugira produtos para as seguintes reações, e escreva equações balanceadas para as reações. Comente a 


respeito de qualquer dessas reações que seja importante nos processos da indústria química. 
(a) Calls + H-0 — 

(b) BeCl- + LIAIH} — 

(c) Cal, + H-0 — 

(d) BaO- + H,50, — 

(e) CaF- + H-504{conc) — 

(1) MgO + HO, — 

(2) MglCO; 2 


A 
(h) Mg noar — 


12.22 (a) Um metal do grupo 2, M, dissolve-se em NH; líquida, e, a partir da solução, o composto A pode ser 


isolado. A decompõe-se lentamente em B com a liberação de NH; e de um gás C. O metal M dá um teste de 
chama avermelhada; através do vidro azul, a chama parece ser roxa-clara. Identifique M, A, B e C. 

(b) O metal do grupo 2 X ocorre naturalmente em grande abundância na forma de carbonato. O metal X 
reage com a água fria formando o composto D, que é uma base forte. São empregadas soluções aquosas de 
D em testes qualitativos para o CO2. X combina-se com o H) dando um hidreto salino que é utilizado como 
agente secante. Identifique X e D. Escreva equações para a reação do X com a H20 e do hidreto de X com a 
H,O. Explique como você realizaria um teste qualitativo para o CO, utilizando uma solução aquosa de D. 


12.23 (a) Um complexo hexacoordenado pode ser obtido pela cristalização do Cal; anidro a partir da solução de 


THF a 253 K. Ao contrário, quando o Bal; anidro é cristalizado a partir do THF a 253 K, um complexo 
heptacoordenado é isolado. Sugira estruturas para os dois complexos, e comente a respeito de possível 
1somerismo e fatores que possam favorecer um isômero particular em cada caso. Explique por que o Cal; e 
o Bal, formam complexos com o THF que têm números de coordenação diferentes. 

(b) Quais dos seguintes compostos são moderadamente solúveis em água, quais são solúveis sem reação, e 
quais reagem com a água: BaSO,, CaO, MgCOs, Mg(OH), SrH, BeCh, Mg(ClIO,)», CaF, BaCl, 
Ca(NOs),? Para os compostos que reagem com a água, quais são os produtos formados”? 


12.24 Cada composto da Lista 1 tem uma descrição correspondente na Lista 2. Encontre os pares corretos. Só 


existe uma afirmativa correta para cada composto. 


Lista 1 Lista 2 

CaCl Polimérico no estado sólido 

Be0 Cal sodada 

Be(0H)> Forte agente oxidante 

Cal Utilizado em análise quantitativa para sulfatos 


Caf, Sólido higroscópico, utilizado para degelo 


BaCl Anfotérico 

BeCl, Cal virgem 

Mg0> Cristaliza com uma estrutura do tipo wurtzita 
Ca(0H),/Na0H Um protótipo de estrutura cristalina 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 





12.25 O peróxido de magnésio é empregado como um agente de liberação lenta de O; na agricultura, em tanques e 
lagos. Ele é fabricado pelo tratamento do óxido ou do carbonato de magnésio com H202. (a) Escreva 
equações para essas reações. (b) Sugira como a decomposição do peróxido de magnésio depende do pH, 
considerando a decomposição em H20 neutra, ácido diluído e álcali diluído. 

12.26 Descreva como as emissões que contêm enxofre a partir das estações de energia que operam carvão (a) 
surgem, e (b) são controladas. (c) Quais são os produtos de processos de dessulfuração-padrão e como eles 
são aproveitados? 

12.27 Discuta como as propriedades do Mg levam às seguintes aplicações. (a) Os chassis de câmeras profissionais 
são fabricados com ligas de magnésio (>90% de Mg). (b) O Mg é utilizado para proteção catódica de 
estruturas de aço expostas à água do mar. (c) O Mg é usado em fogos de artifício. (d) As ligas de alumínio 
empregadas na indústria de montagem de veículos contêm até 5% de Mg. 

12.28 A produção mundial de calcário em 2008 foi de 296 Mt. O termo “calcário” pode se referir ao CaO (cal 
virgem) e/ou cal extinta (Ca(OH,), mas também é usado para abranger CaO, Ca(OH), CaO-Mgo, 
Ca(OH),: MgO e Ca(OH),-Mg (OH). (a) Como o CaO e o CaO-Mgo são produzidos? (b) Descreva o papel 
do CaO na indústria da construção. (c) Como o CaO é convertido em carbeto de cálcio? Comente a respeito 
das recentes tendências da importância industrial dessa reação. (d) Na indústria do papel, as lascas de 
madeira são convertidas em polpa por meio de tratamento com NaOH e NaS aquosos. O aquecimento do 
efluente residual produz Na;COs. Explique como o tratamento desse resíduo com o Ca(OH), seguido das 
etapas apropriadas, permite a recuperação do NaOH e do Ca(OH)». 


t? Para mais detalhes, veja: N. Vajda and C.-K. Kim (2010) Appl. Radiat. Isot., vol. 68, p. 2306 — “Determination of 
radiostrontium isotopes: A review of analytical methodology”. 

t Veja: M. Kaupp (2001) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 40, p. 3534; M. Hargittai (2000) Chem. Rev., vol. 100, p. 2233; K.J. Donald 
and R. Hoffmann (2006) J. Am. Chem. Soc., vol. 128, p. 11236; M. Vasiliu, D. Feller, J.L. Gole and D.A. Dixon (2010) J. Phys. 
Chem. A, vol. 114, p. 9349. 

t Veja: R.J.F. Berger, M. Hartmann, P. Pyykkö, D. Sundholm and H. Schmidbaur (2001) Inorg. Chem., vol. 40, p. 2270 — “The 
quest for beryllium peroxides’. 


Tópicos 


Ocorrência e extração 

Aplicações 

* Propriedades físicas 

Reatividade dos elementos 

Hidretos NANA, | 

Haletos ini N 

Óxidos e hidróxidos 

Oxiácidos e seus sais 

Compostos contendo 
nitrogênio 

Boretos metálicos 

Aglomerados de boranos e 
carboboranos 
















- 
Do 
=p 
gg 
ef 
efe 
ao 


Os elementos do grupo 13 — boro, alumínio, gálio, índio e tálio — apresentam uma grande variação de 
propriedades: B é um não metal, Al é um metal mas exibe muitas semelhanças químicas com o B, e os demais 
elementos comportam-se essencialmente como metais. A relação diagonal entre o Al e o Be foi discutida na Seção 
12.10. Embora o estado de oxidação M(III) seja característico para os elementos do grupo 13, o estado M(I) 
aparece em todos eles, exceto para o B. Para o Tl, o estado de oxidação +1 é o mais estável. A química do tálio 
apresenta semelhanças com os metais alcalinos, Ag, Hg e Pb. 

Ao contrário dos demais elementos, o B forma um grande número de compostos chamados aglomerados 
deficientes em eletrons, nos quais suas ligações apresentam problemas em relação à teoria de ligação de valência 
(veja a Seção 13.11). 
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13.1 Introdução 


13.2 Ocorrência, extração e usos 


Ocorrência 


As abundâncias relativas dos elementos do grupo 13 são mostradas na Fig. 13.1. As principais fontes de boro são 
o bórax, Na,[B,Os(0OH),] : 8H50, e a kernita, Na»[B4Os(OH),| : 2H,0, com grandes depósitos sendo explorados 
comercialmente no deserto de Mojave, na Califórnia, EUA. O alumínio é o metal mais abundante na crosta 
terrestre (Fig. 13.2) e ocorre em aluminossilicatos, tais como argilas, micas e feldspatos, na bauxita (óxidos 
hidratados) e, em menor extensão, na criolita, Nas[AlFs]|. O gálio ocorre junto com o alumínio na bauxita. Gálio, 
índio e tálio ocorrem, em quantidades (traços) muito pequenas, na forma de sulfetos em vários minerais. 


log Abundância 





Fig. 13.1 Abundâncias relativas dos elementos do grupo 13 na crosta terrestre. Os dados estão representados graficamente em 
escala logarítmica. As abundâncias são expressas em partes por bilhão; 1 bilhão = 10º. 


Oxigênio (46,6% ) Silício (27,70%) 









Alumínio (8,16%) 
Ferro (5,05%) 
Cálcio (4,6% 


| + Sódio (2,8%) 
Potássio (2,655) 


Magnésio (2,1%) 






| 


Outros elementos (1, 3%] d 


Fig. 13.2 Abundâncias dos elementos na crosta terrestre. O aluminio é o metal mais abundante. Os minerais mais abundantes 
são silicatos (veja a Seção 14.9). 


Extração 


Dos elementos do grupo 13, o Al é o de maior importância comercial, com vários tipos de utilização que superam 
as de todos os metais, com exceção do Fe. A Fig. 13.3 mostra o grande aumento da produção de Al nos Estados 
Unidos (o maior produtor mundial) desde 1960, e enfatiza a importância crescente da reciclagem do alumínio. Sua 
obtenção na forma pura a partir dos abundantes minerais aluminossilicatos é proibitivamente difícil. Por isso, a 
bauxita e a criolita são os minérios principais, e ambos são empregados nos processos de extração. A bauxita bruta 
é uma mistura de óxidos (as impurezas incluem Fe,03, SiO2 e TiO2) e é purificada por meio do processo Bayer. 
Após adição do minério bruto a uma solução aquosa quente de NaOH sob pressão (o que provoca a separação do 
Fe,03), a solução é semeada com Al O; : 3H,0 e resfriada, ou é tratada com um fluxo de CO; para precipitar a- 
AI(OH); cristalino. O AlO; anidro (alumina) é produzido pela ação do calor. A eletrólise do ALO; fundido 
produz Al no catodo, mas o ponto de fusão (2345 K) é elevado; é mais prático e econômico empregar uma mistura 
de criolita e alumina como eletrólito, com uma temperatura operacional de fusão de 1220 K. A extração é onerosa 
em termos da energia elétrica necessária, e a produção do Al é frequentemente associada a fontes hidroelétricas. 

As primeiras etapas na extração do boro a partir do bórax são sua conversão a ácido bórico (Eq. 13.1) e, a 
seguir, ao óxido (Eq. 13.2). 


Na,|B,0Os(OH )4|-8H,0 + H-504 


2B/(0H Ja a BU; + 35H50 (13.2) 
O boro de baixa pureza é obtido por redução do óxido com Mg, seguido de lavagem do produto com álcali, ácido 
clorídrico e, por fim, ácido hidrofluorídrico. O produto é um sólido negro muito duro, de baixa condutividade 
elétrica, inerte frente à maioria dos ácidos, mas lentamente atacado pelo HNO; concentrado ou álcalis fundidos. O 
boro puro é preparado pela redução em fase de vapor de BBr; com H», ou por pirólise do B>Hs ou Bl. Pelo menos 
quatro alótropos podem ser obtidos sob diferentes condições, mas as transições entre eles são extremamente 
lentas. Para uma discussão sobre a produção de fibras de boro, veja a Seção 28.7, Volume 2. 
O aumento da produção mundial de Ga ao final do século XX (Fig. 13.4) coincide com o aumento da demanda 
de arseneto de gálio (GaAs) em componentes para equipamentos eletrônicos. O emprego comercial final do Ga é 
em circuitos integrados e dispositivos optoeletrônicos (diodos laser, diodos emissores de luz, fotodetetores e 
células solares). A fonte principal de Ga é a bauxita bruta, na qual o Ga está associado ao Al. O gálio também é 
obtido a partir de resíduos da indústria do processamento do zinco. O desenvolvimento da indústria de produtos 
eletrônicos levou também a um aumento significativo da demanda por índio. Esse elemento ocorre no sulfeto de 
zinco mineral esfalerita (também chamado blenda de zinco, veja a Fig. 6.19), o qual, por apresentar tamanho 
semelhante ao Zn, ele substitui parte deste no mineral. Assim, a extração do zinco a partir do ZnS (veja a Seção 
21.2, Volume 2) produz índio como subproduto. A reciclagem do In vem ganhando importância. Ele é recuperado 
do óxido misto de indio-estanho (ITO, em inglês) no Japão, na China e na Coreia, onde se concentra a produção 
de ITO (veja a Seção 28.3, Volume 2). A fabricação de filmes finos de ITO responde pela maior parte do índio 
consumido no mundo. O tálio é obtido como um subproduto da fundição de minerais de Cu, Zn e Pb, embora a 
demanda por esse elemento seja pequena. 
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Fig. 13.3 Produção de alumínio nos Estados Unidos entre 1960 e 2008. A contribuição do alumínio reciclado no mercado 
tornou-se cada vez mais importante ao final do século XX, e hoje supera a produção primária. [Dados do US Geological Survey, 
EUA.] 
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Fig. 13.4 Produção mundial (estimada) e consumo de gálio nos Estados Unidos entre 1990 e 2008. [Dados do US Geological 
Survey, EUA. ] 


Principais usos dos elementos do grupo 13 e de seus compostos 


As inúmeras aplicações do Al estão resumidas na Fig. 13.5a. Sua resistência pode ser aumentada por meio de ligas 
com Cu ou Mg. O óxido de alumínio (veja a Seção 13.7) tem muitos usos importantes. O corindon (a-alumina) e o 
esmeril (corindon misturado aos óxidos de ferro magnetita e hematita) são extremamente duros e usados como 
abrasivos. O diamante é o único mineral de ocorrência natural que é mais duro que o coríndon. Pedras preciosas, 
incluindo rubi, safira, topázio oriental, ametista e esmeralda oriental, resultam da presença de traços de sais 
metálicos no AlOs; por exemplo, Cr(II) produz a cor vermelha do rubi. Cristais artificiais podem ser fabricados 
a partir da bauxita em fornos, e rubis artificiais são Importantes como componentes de lasers. A forma y do ALO; 
é usada como catalisador e como fase estacionária em cromatografia. As fibras de AlO; são descritas na Seção 
28.7, Volume 2. 

Os dois boratos comercialmente mais importantes são Na,[B,Os(0H),] : 8H20 (bórax) e Nas[B,Os(OH),| - 
2H,0 (kernita). A Fig. 13.5b ilustra as aplicações do boro (em termos do emprego do óxido de boro). Os vidros à 
base de borossili cato têm um elevado índice de refração e são apropriados para lentes óticas. O bórax vem sendo 
utilizado em esmaltes cerâmicos há muitos séculos, e continua em uso na indústria ce râmica. A reação entre o 
bórax fundido e os óxidos metálicos é a base do emprego do bórax como fundente em soldas. Quando metais 
diferentes são fundidos juntos, as coberturas de óxidos metálicos devem ser removidas para assegurar um bom 
contato metal-metal no ponto de fusão. O ácido bórico, B(OH), é usado em larga escala na indústria de vidro, 
como retardante de chama (veja o Boxe 17.1), como componente em soluções tampão e também como agente 
antibacteriano. O emprego do B20; na indústria de vidro é descrito no Boxe 13.6. O boro elementar é usado na 
produção de aços resistentes ao impacto e (pelo fato de o isótopo !ºB apresentar uma elevada seção de choque de 
captura de nêutrons) em varetas de controle para reatores nucleares. O boro amorfo é usado em pirotecnia, 
produzindo uma cor verde característica quando queima. A cor verde provavelmente advém de uma emissão de 
um estado eletronicamente excitado do radical BO». 

Fosfetos, arsenetos e antimonetos de gálio e índio têm importantes aplicações na indústria de semicondutores 
(veja as Seções 6.9 e 28.6, Volume 2, e os Boxes 14.2 e 23.2, Volume 2). Eles são empregados como materiais de 
transistores e em diodos emissores de luz (LEDs, em inglês), por exemplo, em calculadoras portáteis; a cor da luz 
emitida depende da lacuna da banda (veja a Tabela 28.5, no Volume 2). A Fig. 13.4 mostra que, em 2008, os 
Estados Unidos consumiram 26% do gálio produzido no mundo. Quase todo esse gálio foi consumido na forma de 
GaAs ou GaN, e foi empregado em LEDs, diodos laser (por exemplo, diodos laser de GaN em aparelhos de 
DVD), fotodetetores, células solares e circuitos integrados. A aplicação de LEDs para iluminação de telas de 
cristal líquido de TVs e monitores de computadores (incluindo computadores portáteis) é responsável pelo 
aumento recente da demanda mundial por gálio. No entanto, os mercados ligados à indústria de eletroeletrônicos 
são suscetíveis a flutuações dependendo da situação da economia mundial ou local. A redução da demanda por 
gálio (especificamente GaAs) nos Estados Unidos entre 2000 e 2001 (Fig. 3.4) pode ser atribuída a uma queda das 
vendas de aparelhos celulares. O maior emprego do índio é em revestimentos de filmes finos (thin-film coatings), 
por exemplo, em computadores portáteis, visores de tela plana (flat panel displays) e visores de cristal líquido que 
usam coberturas de óxido de indio-estanho (ITO). Em 2008, tais revestimentos responderam por mais de 75% do 


consumo global de índio. O índio também é empregado em soldas sem chumbo, em semicondutores, na produção 
de vedações entre vidros, cerâmicas e metais (porque o In é capaz de se ligar a materiais não molháveis), e para a 
fabricação de vidros especiais que reduzem o brilho proveniente de faróis. Os usos do óxido de índio-estanho 
(ITO) estão descritos no Boxe 13.2. 

No passado, o sulfato de tálio foi empregado para matar formigas e ratos, mas a extrema toxicidade dos 
compostos de TI indica que eles têm que ser tratados com cautela. A produção mundial de tálio (10.000 kg em 
2008) é bem menor que a do gálio (Fig. 13.4) e a do índio. Os usos importantes do TI compreendem materiais 
semicondutores em retificadores à base de selênio, em cristais de NaCl e Nal ativados por TI em detetores de 
radiação y, e em instrumentos de detecção e transmissão de radiação IV. O radioisótopo 2!TI (HA = 12,2 dias) é 
empregado em imagem cardiovascular. 


13.3 Propriedades físicas 


A Tabela 13.1 lista as propriedades físicas selecionadas dos elementos do grupo 13. Apesar da discussão acerca 
das energias de ionização apresentadas a seguir, há pouca evidência para a formação de íons Mº* livres nos 
compostos dos elementos do grupo 13. 
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Fig. 13.5 (a) Emprego do aluminio nos Estados Unidos em 2008; China, Rússia, Canadá e Estados Unidos são os maiores 
produtores do metal. (b) Emprego do boro nos Estados Unidos em 2008; os dados são expressos em termos de toneladas de 
óxido de boro contido. [Dados do US Geological Survey, EUA.] 





Desde 1923 reconhece-se que o boro é um micronutriente essencial para as plantas. Outros micronutrientes são Mn, Zn, Cu, Mo, Fe e CI. A deficiência de boro leva a uma série de 
problemas, incluindo a morte de brotos terminais, crescimento atrofiado, corações ocos em tubérculos de alguns vegetais, hastes ocas e inibição da germinação dos grãos (por exemplo, 
no trigo). A deficiência de boro parece ser mais proeminente em ambientes arenosos ou em solos com baixo teor de matéria orgânica, e em solos pobres em boro os rendimentos das 
colheitas diminuem. Sob condições neutras (ou próximas da neutralidade), o boro está disponível como ácido bórico, B(OH);, e como íon borato, [B(0H)4]”. Embora a exata função do 
boro permaneça desconhecida, há evidência de que ele desempenha um papel vital nas paredes celulares. As paredes primárias das células das plantas são compostas de polissacarídeos 
pécticos (e o ácido galacturônico é uma unidade do monossacarídeo dominante), celulose e hemiceluloses. Um dos polissacarídeos pécticos principais é o ramnogalacturonano Il (RG-II). 
Em 1996, determinou-se que o RG-Il existe como um dímero que possui uma ligação cruzada por meio de um diéster 1:2 borato-diol: 





Cos 


Um dos dois diastereoisômeros possíveis 


Acredita-se que a ligação cruzada do éster borato na pectina é necessária para o crescimento normal e o desenvolvimento das plantas superiores. Desse modo, uma deficiência de 
boro leva aos efeitos descritos anteriormente. A aplicação de fertilizantes boratos como o bórax (Na,[B,0s(0H)4] - 8H20) nas lavouras é, portanto, importante. Entretanto, deve-se fazer 
um balanço, porque o excesso de boro pode ser tóxico para as plantas, e as culturas de cereais são especialmente sensíveis. 

As toxicidades do ácido bórico e do bórax para a vida animal são suficientes para que sejam usados como inseticidas, por exemplo, no controle de formigas e de baratas. O bórax 
também é usado como fungicida; ele atua evitando a formação de esporos de fungos. O nível de toxicidade do bórax é relativamente baixo, mas provoca uma certa preocupação; por 
exemplo, no passado, o bórax e o mel eram usados para aliviar a dor da dentição em crianças, mas esse emprego não é mais recomendado. 


Leitura recomendada 


L. Bolaños, K. Lukaszewski, |. Bonilla and D. Blevins (2004) Plant Physiol. Biochem., vol. 42, p. 907 — “Why boron?" 

K.H. Caffall and D. Mohnen (2009) Carbohydr. Res., vol. 344, p. 1879 — ‘The structure, function, and biosynthesis of plant cell wall pectic polysaccharides; 

M.A. O'Neill, S. Eberhard, P. Albersheim and A.G. Darvill (2001) Science, vol. 294, p. 846 — ‘Requirement of borate cross-linking of cell wall rhamnogalacturonan Il for Arabidopsis growth: 
PP. Power and W.G. Woods (1997) Plant and Soil, vol. 193, p. 1 — ‘The chemistry of boron and its speciation in plants: 





O óxido de índio-estanho (ITO) é o óxido de índio dopado com óxido de estanho. Os filmes finos de ITO têm propriedades comerciais de valor: ele é transparente, eletricamente condutor 
e reflete a radiação IV. As aplicações do ITO são variadas. Ele é usado como material de recobrimento para monitores de tela plana de computadores, para o recobrimento de painéis 
arquitetônicos de vidro e em dispositivos eletrocrômicos. O recobrimento do para-brisas de veículos e aeronaves e janelas traseiras de automóveis permite que eles sejam eletricamente 
aquecidos para fins de degelo. Um filme fino de ITO (ou outro material relacionado) no vidro da cabine de uma aeronave, como o avião “stealth” (avião invisível), torna esta parte do 
avião invisível ao radar, contribuindo para a tecnologia sofisticada que permite ao avião invisível voar sem ser detectado pelo radar. 

Ao assegurar que todas as superfícies externas de uma espaçonave sejam eletricamente condutoras, a nave é protegida contra o acúmulo de cargas eletrostáticas. A fotografia vista 
a seguir mostra o satélite solar Ulisses (uma cooperação entre a NASA e a Agência Espacial Europeia). As superfícies externas da espaçonave são recobertas por multicamadas de isolante 
e uma camada de ITO eletricamente condutor (a camada dourada). Ulisses foi lançado em 1990 e esteve em operação até junho de 2009, completando quase três órbitas do Sol, 
fornecendo informação sobre a heliosfera e revelando que a força do vento solar está atualmente enfraquecendo. 





O satélite solar Ulisses. 


Tabela 13.1 Algumas propriedades físicas dos elementos do grupo 13, M, e de seus íons 


Propriedade B Al Ga In TI 

Número atômico, Z 5 13 31 49 81 

Configuração eletrônica do estado [He]2s22p' [Ne]3s23p' [Ar]3d"045s24p' [Kr]4d"5s25p' [Xe]4f5d'º6526p! 
fundamental 

Entalpia de atomização, AaHº(298 582 330 277 243 182 

K)/kJ mol”! 

Ponto de fusão, p.fus./K 2453" 933 303 430 576,5 

Ponto de ebulição, p.eb./K 4273 2792 2477 2355 1730 
Entalpia-padrão de fusão, ArusH° 50,2 10,7 5,6 33 4,1 


(p.fus.)/kJ mol”! 


Primeira energia de ionização, 800,6 577,5 578,8 558,3 589,4 
Eh/k) mol”! 


Segunda energia de ionização, 2427 1817 1979 1821 1971 
Eh/kJ mol”! 
Terceira energia de ionização, Eh/kJ 3660 2745 2963 2704 2878 
mol”! 
Quarta energia de ionização, El4/kJ 25 030 11580 6200 5500 4900 
mol”! 
Raio metálico, fmetal/pmT — 143 153 167 171 
Raio covalente, rcov/pm 88 130 122 150 155 
Raio iônico, Fion/pm* — 54 (A+) 62 (Ga**) 80 (In**) 89 (T+) 
159 (TI*) 
Potencial-padrão de redução, Eº — —1,66 —0,55 —0,34 +0,72 
(M?+ /M)/ V 
Potencial-padrão de redução, Eº — — —(0,2 —0,14 —0,34 
(M+/M)/ V 
Núcleos ativos em RMN (% de 10B (19,6, 1=3) TAI (100,1 =) “Ga (60,4, 1=Ż) 18in (43,1 = L 
abundância, spin nuclear) "B (80,4, |= 5) Ga (39,6, 1 = 5) 205T] (70,5, = a! 


t Para o boro B-romboédrico 

t Apenas os valores para Al, In e TI (cujas estruturas são compactas) são estritamente comparáveis; veja o texto (Seção 6.3) para 
o Ga. 

* Não existe evidência para a existência de cátions simples de boro sob condições químicas; os valores de rion para Mº* referem- 
se ao número de coordenação 6; para o TI”, Fion refere-se ao número de coordenação 8. 


Configurações eletrônicas e estados de oxidação 


Os elementos do grupo 13 apresentam configuração eletrônica externa ns?np!. Há uma diferença maior entre ET, e 
EL que entre Eh e Eh (ou seja, comparando a remoção de um elétron p com a de um elétron s). As relações entre 
as estruturas eletrônicas dos elementos do grupo 13 e as dos gases nobres que lhes precedem são mais complexas 
que para os elementos dos grupos 1 e 2. Para o Ga e o In, as estruturas eletrônicas das espécies formadas após a 
remoção dos três elétrons de valência são [Ar]3d!º e [Kr]4d!º, respectivamente, enquanto para o TI as espécies 
correspondentes têm configuração [Xe]4f'*5d!º. Enquanto para o Be o Alo valor da El, (Tabela 13.1) refere-se à 
remoção de um elétron de uma configuração de um gás nobre, este não é o caso dos três últimos elementos. A 
diferença entre Eh e EI, não é tão grande para o Ga, o In e o TI como no caso do B e do Al. À medida que se 
desce pelo grupo 13, as descontinuidades observadas nos valores de El, e Eh, e as diferenças entre esses valores 
(Tabela 13.1) têm origem na incapacidade de os elétrons d e f (que têm menor poder de blindagem, veja a Seção 
1.7) compensarem o aumento da carga nuclear. Essa incapacidade se reflete também na diferença relativamente 
pequena entre os valores de Fion para AP* e Ga**. No caso do TI, efeitos relativísticos (veja o Boxe 13.3) também 
estão envolvidos. 

À medida que se desce pelo grupo 13, as tendências em EL e El, mostram aumentos para o Ga e o TI (Tabela 
13.1), e 1sso leva a um aumento notável da estabilidade do estado de oxidação +1 para esses elementos. No caso 
do TI (o único sal trialeto é o TIF;), isso é denominado efeito termodinâmico do par inerte 6s (veja o Boxe 13.4), 
assim chamado para distingui-lo do efeito estereoquímico do par inerte, mencionado na Seção 2.8. Efeitos 
similares são observados para o Pb (grupo 14) e o Bi (grupo 15), para os quais os estados de oxidação mais 
estáveis são +2 e +3, respectivamente, e não +4 e +5. A inclusão na Tabela 13.1 dos valores de Eº para os pares 
redox Mº* /M e M'/M para os últimos elementos do grupo 13 reflete a acessibilidade variável do estado M* ao 
longo do grupo. 

Embora o estado de oxidação +3 (e, para Ga, In e Tl, +1) seja característico de um elemento do grupo 13, a 
maioria dos elementos desse grupo também forma compostos que sugerem um estado de oxidação formal +2 — por 
exemplo, B2Cl4 e GaCh. Entretanto, é preciso tomar cuidado. No B2Cl4, o estado de oxidação +2 aparece em 
função da presença de uma ligação B-B, enquanto o GaCh é a espécie com estado de oxidação misto Ga[GaClL,|. 
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Dentre as muitas generalizações sobre os elementos pesados, existem duas que dependem da teoria quântica para explicação: 


e as energias de ionização dos elétrons 6s são anormalmente altas, levando a uma notória estabilização do Hg(0), TI(I), Pb(Il) e Bi(lIl) em comparação com Cd(0), In(1), Sn(Il) e Sb(II); 
e enquanto as energias de ligação normalmente decrescem à medida que se desce em um grupo de elementos do bloco p, elas frequentemente aumentam à medida que se desce em 
um grupo de metais do bloco d, tanto para os elementos em si quanto em seus compostos. 


Essas observações podem ser compreendidas (embora longe da simplicidade) se a teoria da relatividade de Einstein é combinada com a mecânica quântica, situação em que elas são 
atribuídas a efeitos relativísticos. Nosso foco aqui são as generalizações químicas. 

Segundo a teoria da relatividade, a massa m de uma partícula aumenta a partir de sua massa em repouso mo à medida que sua velocidade v se aproxima da velocidade da luz, c. À 
massa da partícula em movimento m é dada pela seguinte equação: 


Mig 


Para um sistema contendo um elétron, o modelo do átomo de Bohr (que, apesar de suas deficiências, fornece o valor correto da energia de ionização) leva à seguinte equação para a 
velocidade do elétron: 


Fa gF 


ZEquht 


m = 


i 


em que Z = número atômico, e = carga do elétron, £ = permissividade do vácuo, h = constante de Planck. 





| k 
Paran =1eZ= 1, vé apenas == ( = É mas quando Z = 80, v/c torna-se =0,58, fazendo com que m = 1,2m . Como o raio da órbita de Bohr é dado pela equação: 
n eaa 0 
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o aumento de m resulta em uma contração de aproximadamente 20% do raio do orbital 1s (n = 1); isso é chamado contração relativística. Outros orbitais s são afetados de modo similar 
e, como consequência, quando Z é grande, os orbitais s têm uma redução da sobreposição com orbitais de outros átomos. Um tratamento detalhado mostra que os orbitais p (que 
apresentam baixa densidade eletrônica próximo ao núcleo) são menos afetados. Por outro lado, os orbitais d (que são mais efetivamente blindados da carga nuclear pela contração dos 
orbitais s e p) sofrem uma expansão relativística; um argumento similar se aplica aos orbitais f. À contração relativística dos orbitais s significa que, para um átomo de número atômico 
elevado, há uma energia de atração adicional entre os elétrons s e o núcleo. Isso é traduzido por maior energia de ionização para os elétrons 6s, contribuindo para o efeito termodinâmico 
do par inerte 6s, que é discutido no Boxe 13.4. Os efeitos da contração relativística do orbital 6s na química do Au receberam uma atenção especial (veja a seguir). 


Leitura recomendada 


D.J. Gorin and F.D. Toste (2007) Nature, vol. 446. p. 395 — ‘Relativistic effects in homogeneous gold catalysis. 
P. Pyykkö (1988) Chem. Rev., vol. 88, p. 563 — ‘Relativistic effects in structural chemistry 





Nossa discussão aqui se limitará à conversão de um haleto metálico MXn em MXn+2: 


MXn + X2 — MXng 


No caso mais simples possível, ambos os haletos são sólidos iônicos e as variações de energia envolvidas são: 


e absorção da energia de rede do MXn; 

- absorção de Eln+1) + Eln+2) para converter Mn*(9) em Mtn*2+(9); 

e liberação da entalpia de formação de 2X-(g) (que é praticamente constante para X = F, CI, Br e l; veja os Apêndices 9 e 10); 
e liberação da energia de rede do MXn+2. 


Para um dado elemento M, a diferença entre as energias de rede de MXn e MXn+2 é maior para X = F; portanto, caso se forme algum haleto salino MXn+2, ele será o fluoreto. Esse 
tratamento é provavelmente uma boa representação da conversão de TIF em TIFs, e de PbF, em PbF. 

Contudo, se os haletos são compostos covalentes, as variações de energia na conversão são bastante diferentes. Nesse caso, têm que ser absorvidas n vezes a energia da ligação M—X 
no MXn e 244Hº(X, g), enquanto são liberados (n + 2) vezes a energia da ligação M-X no MXn+2; Eln+1) e Eln+2) não estão envolvidas. As quantidades mais importantes que determinam 
se a conversão é possível são agora as energias de ligação M—X nos dois haletos. Os poucos dados experimentais disponíveis indicam que ambos os conjuntos de energias de ligação M- 
X decrescem ao longo da série F > CI > Br > |, e que a energia de ligação M—X é sempre maior no MXn que no MXn+2. O resultado geral é que a formação de MXn+2 é mais provável para X 
= F. (0 emprego das energias de ligação referentes aos átomos no estado fundamental é inadequado, mas é inevitável, pois ra ramente se dispõe de dados para átomos em estados de 
valência. À princípio, seria melhor considerar a energia de promoção para a mudança de um estado de valência de M para outro, seguido por um termo representando a energia liberada 
quando cada estado de valência de M forma ligações M-X. Entretanto, isso está acima de nossas possibilidades atuais.) 

A terceira possibilidade para a conversão de MXn em MXn.+2, e a mais provável na prática, é que MXn é um sólido iônico e MXn+2 é uma molécula covalente. O problema agora envolve 
muito mais energias e é demasiado complicado para ser discutido aqui. Mudanças representativas são as conversões de TICI a TICl;, e de PbCl, a PbCla. 

Finalmente, temos que levar em conta o efeito da variação de M à medida que se desce pelo grupo. Em geral, as energias de ionização (veja o Apêndice 8) e as energias de rede dos 
compostos decrescem à medida que os raios atômico e iônico crescem (veja o Apêndice 6). E, por existir efetivamente um aumento das energias de ionização, como observado para os 


elétrons de valência s do TI, Pb e Bi, é que temos as manifestações mais claras do efeito termodinâmico do par inerte 6s. Quando a formação de ligação covalente está envolvida, não é 
ainda possível uma discussão efetivamente satisfatória desse efeito do par inerte, mas a tentativa de formular o problema pode, no entanto, ser um exercício recompensador. 





A variação de entalpia para a formação de TIF e TIF; cristalinos a partir de seus componentes iônicos em 
fase gasosa são —845 e 5493 kJ mol, respectivamente. Considere os dados dos Apêndices deste livro para 
calcular o valor da variação de entalpia para a reação: 


T1F(s) + F(g) > T1F;(s) 


Seja AH’? a variação da entalpia-padrão para a reação: 


TIF(s) + Faig) — TIPils) (1) 
Dispomos das variações de entalpia (=energias de rede) para TIF e TIF}, isto é, para as reações: 

Tig) + F (g) — TIF(s) (11) 

TIH(g) + 3É(g) — TIF,(s) (iii) 


para as quais as energias de rede são negativas. 
Construímos um ciclo termodinâmico apropriado que relaciona as equações (1), (11) e (11): 





TIF(s) + Fs(g) ai TIF(s) 
i 
Å rede A'ITIF, 5) À rede EPCTIF,, S) 
THH(g) + F (g) + Fa(g) TI +g) + 3F (g) 
Eh + El; JA pH'F, g) 


2A, FPF 


— s, = 
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T +g) + Fg) + Fog) TE+(g) + F (g) + 2F(g) 
Aplicando a Lei de Hess a este ciclo: 
Aed H” (TIF, s) + AR” = Eh + Eh +H2A HE, g) 
+ 2A H" (F, g) 


+ Aena H? (TIF, 8) 


ieie 
AH = Eh + El, + 2A, H° (F, g) + 2A H° (F, g) 
+ Å regt” (TIP 4,8) — Aed H (TIF, $) 


Os valores de El, A,Hº e AagrH podem ser encontrados nos Apêndices 8, 10 e 9, respectivamente. 


AH” = 1971 + 2878 + (2 x 79) — (2 x 328) — 5493 + 845 


—297 kJ mol 


l. Para o TIF(s), A¢H° = -325 kJ mol™!. Use esse valor e AHº para a reação (i) no exemplo resolvido anterior para determinar 
um valor para A¢H°(T1F;, s). [Resp.: —622 kJ mol”! 


2. Explique por que Aar HCF, g) tem um valor negativo (-328 kJ mol”"!), enquanto El, EL e Eh para o TI são todas positivas 
(589, 1971 e 2878 kJ mol"!, respectivamente). 


[Resp.: Veja a Seção 1.10] 


Núcleos ativos em RMN 


Todos os elementos do grupo 13 apresentam ao menos um isótopo ativo na RMN (Tabela 13.1). Em particular, 
emprega-se rotineiramente a espectroscopia de RMN de !B na caracterização de compostos contendo B (por 
exemplo, Fig. 4.21). O núcleo “TI é prontamente observado e, como o íon TI* comporta-se de maneira similar ao 
Na” e ao K”, a substituição desses íons dos metais do grupo 1 por TI" permite que a espectroscopia de RMN de 
205T] seja considerada para investigar sistemas biológicos contendo Na ou K. 


13.4 Os elementos 


Aparência 


O boro impuro (amorfo) é um sólido marrom, mas o elemento puro forma cristais cinza-prata brilhantes. Suas 
propriedades, incluindo seu elevado ponto de fusão e sua baixa condutividade elétrica, tornam o B um importante 
material refratário (veja a Seção 12.6). O alumínio é um metal branco e duro. Termodinamicamente, ele deveria 
reagir com o ar e com a água, mas é resistente devido à formação de uma camada de óxido de espessura de 10% a 
10? mm. Uma camada mais espessa de ALO; pode ser obtida utilizando-se o Al como anodo na eletrólise do 
H,SO4. Nessa eletrólise obtém-se o alumínio anodizado, que é capaz de incorporar corantes e pigmentos, 
produzindo com isso um acabamento duradouro e decorativo. O gálio é um metal prateado com uma faixa líquida 
particularmente longa (303-2477 K). O índio e o tálio são metais moles, e o In possui a propriedade incomum de 
emitir um sinal característico (um “grito” estridente) quando o metal é dobrado. 


Estruturas dos elementos 


As estruturas dos metais do grupo 13 foram descritas na Seção 6.3 e na Tabela 6.2. O primeiro “alótropo” do boro 
a ser documentado foi a forma tetragonal a, mas isso foi reformulado como um carbeto ou nitreto, BsoC2 ou BsoN5; 
a presença do C ou do N advém como resultado das condições de síntese. Essa fase carbeto não corresponde ao 
carbeto de boro B4C (mais corretamente formulado como B;3€5), que possui uma estrutura relacionada aquela do 
boro romboédrico B. O estado-padrão do boro é a forma romboédrica B, mas a estrutura do boro romboédrico a 
facilita o início de nossa discussão. Ambos os alótropos romboédricos a e B contêm unidades de icosaedros By, 
(Figs. 13.6 e 13.7a). A ligação no B elementar é covalente e no interior de cada unidade B;, ela é deslocalizada. 
Retornaremos às descrições das ligações em compostos de aglomerados de boro na Seção 13.11, mas, por 
enquanto, observe que a conectividade de cada átomo de B nas Figs. 13.6 e 13.7 excede o número de elétrons de 
valência disponíveis por átomo de B. 

O boro romboédrico a consiste em icosaedros Bı2 ligados covalentemente por ligações B-B formando uma 
rede infinita. Uma representação prontamente interpretável dessa rede é considerar cada icosaedro como uma 
esfera aproximada, e toda a estrutura como um agrupamento compacto cúbico (acc) de icosaedros B12, no qual 
uma das camadas é mostrada na Fig. 13.6. Entretanto, observe que isso é uma rede infinita covalente, distinta das 
redes metálicas compactas descritas no Capítulo 6. 

A estrutura do boro romboédrico B consiste em unidades Bg4, conectadas por meio de unidades Biọ. Cada 
unidade Bg4 é convenientemente vista em termos de subunidades mostradas na Fig. 13.7. Sua inter-relação é 
descrita na legenda da figura, mas um ponto interessante a ser observado é a relação estrutural entre a subunidade 
Bso, mostrada na Fig. 13.7c, e o fulereno Ceo (Fig. 14.5). As redes covalentes do boro romboédrico a e B são 
extremamente rígidas, fazendo com que o B cristalino seja muito duro, com um ponto de fusão elevado (2453 K 
para o boro romboédrico ß). 





| « Fig. 13.6 Parte de uma camada da rede infinita do boro romboédrico a, mostrando os blocos construtivos de icosaedros 
-~ Bi, que são ligados covalentemente, produzindo uma rede infinita rígida. 


Reatividade 


O boro é inerte sob condições normais exceto quanto ao ataque pelo F,. Em temperaturas elevadas, ele reage com 
a maioria dos não metais (exceções incluem H2), com a maioria dos metais e com o NH3. As formações de boretos 
metálicos (veja a Seção 13.10) e do nitreto de boro (veja a Seção 13.8) são de particular importância. 

As reatividades dos elementos mais pesados do grupo 13 contrastam com a do primeiro membro do grupo. O 
alumínio se oxida em contato com ar (veja comentário feito anteriormente). Ele se dissolve em ácidos minerais 
diluídos (por exemplo, reação 13.3), mas é passivado pelo HNO; concentrado. O alumínio reage com solução 
aquosa de NaOH ou de KOH, liberando H; (Eq. 13.4). 


2Al + 3H,SO, — AL(S04): + 3H, (13.3) 
ag. diluído 
241 + 2M0H + 6H,0 — 2M|[AI[OH),| + 3H, 
(M = Na, K) (13.4) 


As reações do Al com halogênios à temperatura ambiente ou com N, sob aquecimento produzem os haletos ou o 
nitreto de AIN. O alumínio é frequentemente usado para reduzir óxidos metálicos; por exemplo, no processo de 
aluminotermia (Eq. 13.5), que é altamente exotérmico. 


La 


241 + FO, — Al Ô, + 2Fe (15.5) 


Gálio, índio e tálio se dissolvem na maioria dos ácidos, produzindo sais de Ga(IID, In(IIN ou TI(I), mas apenas o 
Ga libera H, em presença de álcali aquoso. Todos os três metais reagem com os halogênios a 298 K ou um pouco 
acima. Os produtos são do tipo MX; com exceção das reações 13.6 e 13.7. 


2TI + 2Br; — TI[TIBr4] (13.0) 


at | 21, = Tl, (13.7) 





(a) (b) (c) 





(ud) 


a, Fig. 13.7 Construção da unidade Bsq, o principal bloco construtivo da rede infinita do boro romboédrico PB. (a) No centro 
- da unidade situa-se um icosaedro B;, e (b) para cada um desses 12 átomos existe outro átomo de boro ligado 

“covalentemente. (c) Uma gaiola constituída pelo Beo é a “pele” externa da unidade Bg4. (d) A unidade Bsq final pode ser 
descrita em termos de subunidades (B,>)(B,>)(Bso) ligadas covalentemente. 





13.5 Hidretos simples 


Hidretos neutros 


Com três elétrons de valência, espera-se que cada elemento do grupo 13 forme um hidreto MHs. Embora a 
existência do BH; tenha sido estabelecida em fase gasosa, ele tem a tendência de se dimerizar. Isso significa que, 
na prática, o B2H6 (diborano(6), 13.1) é o hidreto mais simples de boro. 


H 
Hi 40 Na 


es 
H N 4 Mu 
H 





(13.1) 


Já discutimos a estrutura e a ligação no B2H6 (Seções 10.7 e 5.7), e você deve se lembrar da presença de interações 
B-H-B 3c-2e (deslocalizadas, três centros e dois elétrons). No Exemplo resolvido 13.2, os espectros de RMN de 
lB e !H do B-Hę são analisados. 





Preveja os espectros de RMN de (a) "B e (b) !H do B,Hs. (c) O que você observaria no espectro de RMN de 
BAH} do B,H6? ['H, 100%, 1 = 4; "B, 80,4%, 1 = 5.] Informação necessária: 


e No espectro de RMN de !H, o acoplamento com !ºB (veja a Tabela 13.1) pode, em uma primeira 
aproximação, ser ignorado. 
e Um aspecto geral no espectro de RMN dos boranos é que: JB Hi minai) > JB Hoonte) 


(a) Inicialmente, represente a estrutura do B>Hs; existe um ambiente para o B e dois ambientes para o H: 


Considere o espectro de RMN de !'B. Há um sinal, mas cada núcleo de !!B acopla com dois núcleos !H 
terminais e dois núcleos !H em ponte. Portanto, o sinal aparece como um tripleto de tripletos: 


ipi , 
A B- Mierminal? 


E 


K'B-H ) 


ponte 


A natureza exata do espectro observado depende dos valores de J(!'B—! Herminal) € J!B-—! Hoonte). 

(b) No espectro de RMN de !H há dois sinais com integrações relativas 2:4 (H ponte:H terminal). 

Considere inicialmente o sinal devido aos prótons terminais. Para o !B, I = > significando que há quatro 
estados de spin cujos valores são +4, +, —L e —. Existe uma probabilidade idêntica de que cada 'H terminal “veja” 
o núcleo de !!B em cada um dos quatro estados de spin, e isso faz com que o sinal de !H seja desdobrado em 
quatro linhas de mesma intensidade: um multipleto 1:1:1:1. 

Agora considere os prótons em ponte. Cada núcleo de !H acopla com dois núcleos de !!B, e o sinal será um 
multipleto 1:2:3:4:3:2:1, uma vez que os spins nucleares combinados dos dois núcleos de !!B podem adotar sete 
orientações, mas não com a mesma probabilidade: 


JO H-HB) 


(c) O espectro de RMN de !!B desacoplado de próton (escrito como espectro de RMN de “Bf'HY) mostrará 
um simpleto, porque todos os acoplamentos !B-!H foram removidos. 





l. As perguntas vistas a seguir referem-se ao diagrama do espectro visto anteriormente na parte (a). (1) Que parte do sinal 
corresponde ao tripleto devido ao acoplamento spin-spin !B- Hminal? (11) Indique onde, no diagrama visto anteriormente, 
você poderia medir os valores de (!B-Hmina)) € MBA Hoonte). 


2. As perguntas vistas a seguir referem-se ao diagrama do espectro visto anteriormente na parte (b). (1) Confirme as 
intensidades 1:2:3:4:3:2:1 considerando o acoplamento com um núcleo de !B e, então, adicionando os efeito do 
acoplamento com o segundo núcleo de !!B. (11) Onde no espectro você poderia medir os valores de J(H-!B)? 


3. O íon [BH,] apresenta uma estrutura tetraédrica. Explique por que o espectro de RMN de !H mostra um multipleto 
1:1:1:1, enquanto o espectro de RMN de !!B mostra um quinteto binomial. 
[Resp.: Consulte o estudo de caso 3 na Seção 4.8] 


O AIH; monomérico foi isolado a baixa temperatura em uma matriz. A evidência para a existência do AbHs 
(formado a partir da ablação a laser de átomos de Al em uma matriz sólida de H; a 3,5—6,5 K) foi obtida a partir 
de dados de espectroscopia vibracional. A entalpia de dissociação para a conversão de ALHs em 2AIH; foi 
estimada com base em dados de espectrome tria de massa como 138 + 20 kJ mol"!, valor similar àquele para a 
conversão do B2H6 em 2BH; (veja o texto após a Eq. 13.18). No estado sólido, em temperaturas normais, dados de 
difração de raios X e de difração de nêutrons mostraram que o hidreto de alumínio (veja a Eq. 3.19) consiste em 
uma estrutura tridimensional, na qual cada átomo de Al está coorde nado octaedri camente, estando envolvido em 
seis Interações AIL-H-A] 3c-2e. A difração de elétrons mostra que o digalano, Ga>Hs, é estruturalmente similar ao 
B2H6 (Ga-Heem = 155 pm, Ga-Hoonte = 172 pm, Ga-H-Ga = 95º). A variação de entalpia para a dissociação do 
Ga>Hs em 2GaH; é estimada como 59 + 16 kJ mol, muito menor em comparação tanto com o BH como com o 
AbLHs. A existência do InH; foi confirmada em 2004 (a partir de dados de espectroscopia de IV para InH; isolado 
em matriz), mas, atualmente, o isolamento do TIH; permanece incerto. Átomos de TI que sofreram ablação por 
laser combinam-se com H, em uma matriz de Ne, Ar ou H5, produzindo TIH como a espécie dominante. Os 
hidretos dos elementos do grupo 13 são extremamente sensíveis ao ar e à umidade, e a manipulação deles exige o 
uso de técnicas de alto vácuo com toda a aparelhagem em vidro. 


(13.2) 


O diborano(6) é um importante reagente em química orgânica sintética, e a reação 13.8 é uma preparação 
conveniente de laboratório. A estrutura da diglima, usada como solvente, é mostrada no diagrama 13.2. 


Na (BH,| + 4Et-0-BF;, 


diglima, 298 K 





2B,H, + 3Na|BF,| + 4Et-0O (13.8) 


Embora essa reação seja o procedimento-padrão para a preparação do B>Hs, ela não está isenta de problemas. A 
temperatura da reação deve ser cuidadosamente controlada porque a solubilidade do Na[BH4] na diglima varia 
significativamente com a temperatura. Em segundo lugar, o solvente não pode ser facilmente reciclado." A reação 
13.9, que emprega um aduto triglima (13.3)-BF; como precursor, produz B>Hs quantitativamente e é uma melhora 
em relação à reação tradicional 13.8. A reação 13.9 pode ser aplicada em síntese em larga escala, e a triglima 
usada como solvente pode ser reciclada. A tetraglima pode ser usada no lugar da triglima. 


3Na[BH,] + 4(13.3)-BF; 





triglima, 798 K | A 
2B, H, + 3Na|BF,| + 4(13.3) (13.9) 
E SD é O A 
fd O Pas e O 
(13.3) 
A reação 13.10 é a base para a síntese industrial do B2H6. 
o CO 450K | 
2BF; + 6NaH = BH, + 6NaF (13.10) 


O diborano(6) é um gás incolor (p.eb. 180,5 K) rapidamente decomposto pela água (Eq. 13.11). Como os demais 
hidretos de boro (veja a Seção 13.11), o B,Hs tem um pequeno valor positivo de A¢H° (+36 kJ mol"). Misturas de 
B>Hs com ar ou com O, podem inflamar-se ou explodir (reação 13.12). 


BH; + 6H,0 — 2B(0H); + 6H; (13.11) 
B,H, + 30, — B-0; + 3H,0 
A H° = —2138kJ por mol de BH, (13.12) 


O digalano, Ga,Hs, é preparado pela reação 13.13. O produto condensa a baixa temperatura como um sólido 
branco (p.fus. 223 K), mas se decompõe acima de 243 K. 





MesSiH HE, O N H Li[GaHy] 
GaCl, —— “Ga Ga — GazHg 
w Fa ~ 240) K 


(13.13) 


A Fig. 13.8 resume algumas reações do B>Hs e do Ga,Hs. Comparado ao B>Hs, composto extensivamente 
estudado, o Ga>Hs recebeu muito menos atenção. Três pontos devem ser observados: 


e O GaHs difere do B,Hs na medida em que o Ga,Hs se decompõe rapidamente em seus elementos; 
e Tanto o Ga2H6 quanto o B2H6 reagem com HCl, mas no caso do borano observa-se a substituição de um H 
terminal por Cl, enquanto os dois átomos de H terminal e H ponte podem ser substituídos no Ga,Hs; 


e O Ga,Hs, assim como o B>Hs, reage com bases de Lewis. 


Esta última classe de reação é bem documentada, e os exemplos na Fig. 13.8 ilustram dois tipos de reação cujas 
restrições estéricas da base de Lewis são um importante fator na determinação de qual rota predomina. Por 
exemplo, duas moléculas de NH; podem atacar o mesmo átomo central de B ou de Ga, resultando em uma 
clivagem assimétrica da molécula de E>Hs. Por outro lado, reações com bases de Lewis com maior restrição 
estérica tendem a provocar uma clivagem simétrica (Eq. 13.14). 


H 
NH; Ho, 4 N wH 


EHa(NHs)2]*[EH P F. F 
H 


Clvagem 











assimétrica 
E = E ou Ga 
NMes Clivagem 
simétrica 
T 
2 Mes M'EN; 
(13.14) 
F i | A TET 
[(H,N)BH,] [BH] = (HBNH), [H N) GaH,] [Ga] 
borazina a E 
NH, wle NA ial L, 
BHX + H, 2L'BH, Ga CI +3H, NH, 195K Aee Sg K 
po N, - NMe; 
X= M L (p. ex.. L= NEL, SEL, PMe, | 
(X = CI, Br) E, ip. ex p SEL, PME) HCL 178K e 
| LIH, ELO Nail lg NMe,, 78K | p 
ZLI[BH] +—— >> Na[BH,] + Na[B,H,] > 2 Ha" 
~ H 
H,C=CH, 


| i | H,C=CH,, an: NMe 
O, 470K, 20 2 2 I., 20 Es 
NU OK, 20bar 243K PH,, 20K 








a = ” s 4 Riad pa 
ai a 1L BIC (CH,CH,),GaH) ig 
| 
[H,0](ag) | H,0, nidi acima de 253 K 
T 
UH OH + B(OH), 
2Ga + 3H 


3C,H,+ B(OH), 2B(OME), + 6H, 3H, 


Fig. 13.8 Reações selecionadas de B,H, e Ga,Hs; todas as reações com Ga,Hs devem ser realizadas em baixas temperaturas 
porque ele se decompõe, acima de 253 K, em gálio e hidrogênio molecular. A borazina (no alto à esquerda do diagrama) será 
discutida na Seção 13.8. 





f>: Fig. 13.9 Parte de uma cadeia da estrutura polimérica do GaBHçs cristalino (difração de raios X a 110 K) [A.J. Downs et 
E q al. (2001) Inorg. Chem., vol. 40, p. 3484]. Código de cores: B, azul; Ga, amarelo; H, branco. 


O galoborano GaBHę pode ser preparado mediante reação de HGa(u-C)-GaH; (veja a Eq. 13.13) com 
Li[BH4] a 250 K na ausência de ar e umidade. Na fase gasosa, o GaBHs apresenta uma estrutura molecular (13.4) 
análoga àquela do B2H6 e do Ga2H6. Entretanto, no estado sólido ele forma cadeias helicoidais (Fig. 13.9). 
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H Fr. Fá ha E H 


É; Ed A 


fd 


| B Ga. | 
H No 4Z Nuy 
H 


(13.4) 


O GaBHs decompõe-se acima de 343 K (Eq. 13.15) e sofre clivagem assimétrica (Eq. 13.16). Embora essa reação 
seja realizada a baixa temperatura, o produto é estável a 298 K. Quando o GaBHs reage com NMe; ou PMe; (Eq. 
13.17), ocorre clivagem simétrica. 





2GaBH, ———» 2Ga + BH + 3H; (13.15) 
195 K 
GaBH, + 2NH; [H;Ga(NH;);]* [BH4] 
(13.16) 
GaBH, + 2EMee, — Me, E-GaH: + Me, E-BH; 
(E = N ou F) (13.17) 


Em baixas temperaturas, o H,Ga(u-Cl)GaH, pode ser usado como um precursor do Ga>Hs e do GaBHs, mas a 
decomposição térmica de H,Ga(u-Cl),GaH,» (sob vácuo a temperatura ambiente) leva à formação do composto de 
valência mista Ga'[GaCLbHT”. Em temperaturas mais elevadas, a decomposição ocorre de acordo com a Eq. 13.18. 


2H;,Ga(u-Cl)GaH; — 2Ga + Ga” [GaCl,) + 4H, 


Os adutos de GaH; com aminas são de interesse em relação ao seu uso como precursores na deposição química 
por vapor (CVD, em inglês), (veja a Seção 28.6, Volume 2). Os adutos com aminas terciárias, RgN - GaHs, 
dissociam-se, produzindo R;N e GaHs, e este último composto decompõe-se em Ga e H2. Os adutos de aminas 
secundárias e primárias podem eliminar H2, como mostrado para o RH5N : GaH; (R = Me, 'Bu) (Fig. 13.10). 

Muitas das reações do B>Hg envolvem o BHs, não 1solável; o valor da entalpia de dissociação do B>Hs em 
2BH,; é estimado em 150 kJ mol”"!. Considerando esse valor, podemos comparar as forças ácidas de Lewis do BHs, 
dos trialetos de boro (BX5) e dos trialquil-boro, e encontramos que o BH; situa-se entre o BX; e o BMe; no 
comportamento frente a bases simples de Lewis, como o NMes. Entretanto, apenas o BH; forma adutos com o CO 
e o PF. Tanto o CO quanto o PF; são capazes de atuar como doadores de elétrons (cada um deles usa um par 
isolado de elétrons localizados nos átomos de C ou P, respectivamente) e receptores de elétrons (por meio dos 
orbitais antiligantes vazios no CO ou no PFs, respectivamente). A formação de OC - BH; e de F;P - BH; sugere 
que o BH; pode também se comportar em ambas as circunstâncias. Sua capacidade de receber elétrons é 
prontamente compreendida em termos de um orbital atômico vazio; ou seja, o B possui quatro orbitais atômicos 
de valência, mas apenas três são usados para ligações no BH». A doação de elétrons pelo BH; é atribuída à 
hiperconjugação, da mesma forma como proposta para um grupo metila em compostos orgânicos. 


373 E 








[RNHyJU] + Li[GaH,] RHsNGaH; 
R = Me, 'Bu 
273 K 
sob vácuo 
— H; 
[MeHN-GaHa]s [BuHN'GaHs]> 





| N. Fig. 13.10 Formação de adutos RH5N - GaH; (R = Me, 'Bu) e eliminação subsequente de H}, formando produtos cíclicos 
“ cujo tamanho depende de R. As estruturas dos produtos foram determinadas por difração de raios X [S. Marchant et al. 
(2005) Dalton Trans., p. 3281]. Código de cores: Ga, amarelo; N, azul; C, cinza; H, branco. 





No estado sólido, o aduto H5N : BH; fornece um exemplo interessante da chamada ligação di-hidrogênio (veja 
a Fig. 10.12 e a discussão). Há um significativo interesse no uso potencial do H;sN - BH; como material 
armazenador de hidrogênio. O aduto contém 19,6% em massa de hidrogênio e não é inflamável em condições 
ambientes. As pesquisas vêm buscando métodos de liberação de H2 do HN - BH; (por exemplo, termicamente, 
catalisada por metais), mas para que isso seja reversível deve-se evitar a formação de nitreto de boro (BN), 
termodinamicamente estável. Efetivamente, isso significa que apenas dois terços do hidrogênio no H;N - BH; 
poderiam ser utilizados. 





Descreva como o BH; pode comportar-se tanto como receptor quanto como doador de elétrons no aduto OC 
BH. 


Inicialmente, considere a estrutura do OC - BH;3: 


Os orbitais moleculares do CO foram descritos na Fig. 2.15. O HOMO possui principalmente caráter do carbono; 
esse OM aponta para fora e é, em uma primeira aproximação, um par isolado no átomo de C. 

A molécula de OC - BH; contém um átomo de B tetraédrico; um esquema de hibridização sp” é apropriado 
para o B. A formação de três ligações o B-H emprega três orbitais sp” hibridizados e os três elétrons de valência 
do B. Isso deixa um orbital híbrido sp? vazio no B, que pode atuar como um receptor de elétrons. A recepção de 
dois elétrons completa um octeto de elétrons em torno do átomo de B: 


O orbital HOMO do CO totalmente 
preenchido permite ao CO atuar como 
H um doador de elétrons 


E, 


O orbital híbrido sp” vazio no átomo de B faz 
com que o BH, se comporte como receptor 
de elétrons 


O LUMO do CO é um orbital z* (Fig. 2.15). Esse orbital pode atuar como um receptor de elétrons. Os elétrons 
podem ser doados a partir de uma ligação o B-H (hiperconjugação): 
O orbital o B-H pode 


sobrepor-se com um 
lóbulo do orbital 2p do C 


3499 


A A 
| | i 
H | 
Orbital 7º do CO 


O efeito dominante é a doação o do CO para o BH3. 

[Observação: embora seja significativamente menos importante que a doação s, a extensão da hiperconjugação 
não é claramente compreendida. Veja: A.S. Goldman and K. Krogh-Jespersen (1996) J. Am. Chem. Soc., vol. 118, 
p. 12159.] 





A estrutura do OC - BH; pode ser representada como ilustrada a seguir; essa é uma das formas de ressonância que podem ser 
representadas. Discuta a distribuição de carga mostrada no diagrama. 


H 


No | 
sB— CDH 0 


y“ 


H 
H 


O hidreto de alumínio pode ser preparado por meio da reação 13.19; o solvente pode ser o EtO, mas a 
formação de complexos de eteratos (Et,;0)rAlH; dificulta a síntese. 


4 | 
3Li[AIH,| + AIC, — — [AIH |, + 3LiCI (13.19) 
i 


Acima de 423 K, o [AlH;]n é instável em relação à decomposição em seus elementos, e essa instabilidade térmica 
tem o potencial de produzir filmes finos de Al. O hidreto de alumínio reage com bases de Lewis produzindo, por 
exemplo, MesN - AIH; (veja a reação 13.26), na qual o átomo de Al central apresenta coordenação tetraédrica. 
Como é regra geral entre os elementos do bloco p, os últimos elementos de um grupo podem exibir números de 
coordenação mais elevados que seus congêneres mais acima, e um exemplo é o THF - AlHs, cuja estrutura no 
estado sólido correspon de a um dímero, embora com pontes AI-H-Al assimétricas (Fig. 13.11a). 

Vários adutos de InH contendo grupos fosfina doadores foram isolados, por exemplo, 13.5 e 13.6, que são 
estáveis no estado sólido a 298 K, mas decompõem-se em solução. 


Ey H Cy H Cy 
Lya Z | Cras d 
hE / AG | f 
E de X P— In t— P, 
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Cy = ciclo-hexil 


(13.5) (13.6) 
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(a) (b) (c) 


« Fig. 13.11 (a) Estrutura do [ALHs(THF))] (difração de raios X a 173 K); os átomos de hidrogênio foram omitidos dos 
e ligantes THF [I.B. Gorrell et al. (1993) J. Chem. Soc., Chem. Commun., p. 189]. (b) Estrutura do [AI(BH,);], deduzida a 
partir de estudos espectroscópicos. (c) Estrutura do [AI(BH,)| (difração de raios X) no sal [Ph;MeP][ABH4)] [D. Dou 

et al. (1994) Inorg. Chem., vol. 33, p. 5443]. Código de cores: B, azul; Al, dourado; H, branco; O, vermelho; C, cinza. 


Os íons [MH14] 


As sínteses e as propriedades redutoras dos íons [BH,|" e [AlH,]| foram descritas na Seção 10.7, e as reações 13.8 
e 13.9 mostraram o emprego de Na[BH,4| (o sal mais importante contendo o íon [BH,|) como precursor do B>Hs. 
O tetraidridoborato(1—) de sódio é um sólido cristalino branco não volátil, um sal iônico típico com uma estrutura 
do tipo NaCl. Ele é estável ao ar seco e é solúvel em água. Ele é cinética e não termodinamicamente estável em 
água. Embora seja insolúvel em Et,O, dissolve-se em THF e em poliéteres. Apesar das propriedades salinas do 
Na[BH,|], os derivados com outros metais são covalentes, envolvendo interações M-H-B 3c-2e. Um exemplo é o 
[AI(BH4)s| (Fig. 13.11b), no qual o íon [BH4] comporta-se como um ligante bidentato como na estrutura 13.7. 
No trans-[V(BH4)»3 (Me,PCH,CH,PMe,),], cada ligante [BH,| é monodentado (13.8), formando uma ponte B- 
H-V, e no [Zr(BH,)], o átomo central Zr(IV) com número de coordenação 12 é circundado por quatro ligantes 
tridentados (13.9). A formação do complexo pode (Eq. 13.20) ou não (Eq. 13.21) ser acompanhada pela redução 
do átomo metálico central. 


Z N 4H Mn o, 
LM B ny M — LM. B—H 
o l H Y ONY 
H Bim VE 
N H 
H H 
(13.7) (13.8) (13.9) 


2[VCL(THF),] + 10[BH;] 
= 2/V(BH,)| + 8Cl + BH, + H: + 4THF 


(13.20) 
HfC1, + 4/[BH,| — [HF(BH,)4| + 4C] (13.21) 


Embora o [AI(BH,):] seja muito citado como um complexo tetraidridoborato(1-) de AI(IIN, o primeiro complexo a 
ser caracterizado por difração de raios X, [PhsMePI|[AI(BH4)]| (Fig. 13.11c), só foi apresentado em 1994. Ele é 
preparado por meio da reação 13.22 e foi o primeiro exemplo de uma espécie molecular contendo um átomo de 
AIII) central com número de coordenação 8; a esfera de coordenação é aproximadamente dodecaédrica (veja a 
Fig. 19.9, Volume 2). 


AI(BH4)3] + [BH] — [AI(BH4)4]" Re] 


Em solução, muitos complexos covalentes contendo o ligante [BH4| apresentam comportamento dinâmico que 
pode ser observado na escala de tempo da espectroscopia de RMN. Por exemplo, o espectro de RMN de !H do 
[AI(BH,)], à temperatura ambiente, apresenta apenas um sinal. 





O espectro de RMN de "B à temperatura ambiente da solução de [Ph;MeP][AI(BH,),] mostra um quinteto 
binomial bem resolvido (ð -34,2 ppm, J = 85 Hz). A 298 K, o espectro de RMN de !H desse composto exibe 
sinais em ð 7,5-8,0 (multipleto), 2,8 (dupleto, J = 13 Hz) e 0,5 ppm (muito largo). Este último sinal 


permanece largo ao se resfriar a amostra a 203 K. Interprete esses dados. A estrutura do [AI(BH4)4 no 
estado sólido é dada na Fig. 13.11; os dados de RMN estão listados na Tabela 4.3. 


Inicialmente, consideramos a estrutura em estado sólido como o ponto de partida, mas lembremos que o 
espectro de RMN refere-se a uma solução da amostra: 











| 


No espectro de RMN de !H, o multipleto em ô 7,5-8,0 ppm é atribuído aos prótons do grupo Ph no [PhsMeP]', e o 
dupleto em ô 2,8 ppm é atribuído aos prótons do Me acoplados ao núcleo de *'P (1 = Ł, 100%). O sinal em ô 0,5 
ppm tem que provir dos prótons ligados ao boro. 

No estado sólido, cada íon [BH,]|" está envolvido em duas interações AI-H-B. Há dois ambientes para o H: 
terminal (8H) e ponte (8H). A observação de um único sinal largo para os núcleos de !H ligados ao !B é 
consistente com um processo fluxional (dinâmico) em que ocorre troca entre os prótons terminais e os na ponte. 

A observação de um quinteto binomial no espectro de RMN de !!B é consistente com o fato de que cada 
núcleo de !!B (todos eles estão em ambientes equivalentes) esteja acoplado a quatro núcleos de !H, que são 
equivalentes na escala de tempo de RMN; isto é, que sofrem um processo dinâmico. 


A estrutura no estado sólido de H;Zr>(PMes)(BH4)s (composto A) é apresentada esquematicamente a seguir. Existem quatro 
ligantes tridentados e um bidentado [BH4]”, e três ligantes hidreto em ponte. 
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A 273 K, o espectro de RMN de !!B da solução de A mostra dois quintetos (ô —12,5 ppm, J = 88 Hz e ó-9,8 ppm, J = 88 Hz; 
integração relativa, 3:2). O espectro de RMN de !H (273 K) mostra um tripleto (J = 14 Hz, 3 H) em ô 3,96 ppm, um tripleto em 
ô 1,0 ppm (J = 3 Hz, 18 H) e dois quartetos 1:1:1:1 (J = 88 Hz) cujas integrações relativas são 3:2. Interprete esses dados 
espectroscópicos e explique a origem dos acoplamentos spin-spin; veja a Tabela 4.3 para obter os dados de spin nuclear. 
[Resp.: Veja: J.E. Gozum et al. (1991) J. Am. Chem. Soc., vol. 113, p. 3829] 


O sal Li[AlH,]| é amplamente utilizado como agente redutor e de hidrogenação. Ele é obtido como um sólido 
branco por meio da reação 13.23 ou 13.24; é estável ao ar seco, mas é decomposto pela água (Eq. 13.25). 





Etat) l E a 
4LIH + AlCl - JLiCI + LijAIH,| (13.23) 
250 bar, 400 K, EGO o | 
Li + Al + 2H, LijAIH,| (13.24) 
LI[AIH;4] + 4H,0 — LiOH + AI(OH); + 4H, (13.25) 


Os adutos de hidreto de alumínio podem ser obtidos a partir do íon [AlH4]” (por exemplo, por meio da reação 
13.26), e alguns desses compostos são importantes agentes redutores e catalisadores de polimerização em quimica 


3Li/AIH,| + AlCl, + 4Me;N — 4Me;N-AIH; + 3LiC] 
(13.26) 


Os compostos Li[EH,|], para E = Ga, In e TI, foram preparados a baixas temperaturas (por exemplo, reação 13.27), 
mas são termicamente instáveis. 


4LiH + GaCl, —— Li[GaH,| + 3LiCl (13.27) 


13.6 Haletos e haletos complexos 


Haletos de boro: BX; e B2X4 


Os tri-haletos de boro são monoméricos sob condições ordinárias, apresentam estrutura trigonal plana (13.10) e 
são muito mais voláteis que os compostos correspondentes de Al. O trifluoreto de boro é um gás incolor (p.eb. 172 
K); o BCl, e o BBr; são líquidos incolores (BCl;: p.fus. 166 K, p.eb. 285K; BBr;: p.fus. 227K, p.eb. 364 K), 
enquanto o Bl; é um sólido branco (p.fus. 316 K). Dados de difração de raios X do BCl, e do Bb, a baixa 
temperatura, mostram que no estado sólido estão presentes moléculas triangulares planas discretas. 


distância B-X 


A 
| X =F 131 pm 
B X =C] 174 pm 
O A = Br 189 pm 
X X X =I 210 pm 
(13.10) 


A Eq. 13.28 mostra a síntese usual do BF;; o excesso de HSO; remove a H2O formada. O trifluoreto de boro 
fumega fortemente ao ar úmido e é parcialmente hidrolisado por excesso de H2O (Eq. 13.29). Na presença de 
pequenas quantidades de H2O, em baixas temperaturas, são obtidos os adutos BF; - H20 e BF; : 2H,0. 


B-00; +3Ca F- + 4] l-50 ie 2BF; + 302504 + 4] 1,0) 
iii (13.28) 
4BF, + 6H,0 — 3[H,0]* + 3[BF;]7 + B(OH), (13.29) 


O ácido tetrafluorobórico (HBF4) puro não é isolável, mas está disponível comercialmente em solução de Et,O, ou 
como soluções formuladas como [H30O |[BF4] : 4H,0. Ele também pode ser preparado por meio da reação 13.30. 


B(OH); + 4HF — [H;0]' + [BF] +2H,0 (13.30) 


O ácido tetrafluorobórico é um ácido muito forte, e misturas de HF e BF; são doadoras de prótons extremamente 
fortes, embora não sejam tão fortes como as misturas de HF e SbF; (veja a Seção 9.7). Sais contendo o íon [BF4] 
são frequentemente encontrados na química sintética. O íon [BF4] (assim como o [PFs|) se coordena muito 
fracamente, se é que se coordena, a centros metálicos; é frequentemente empregado como um ânion “inocente” 
para precipitar cátions. Para uma discussão a respeito da estabilidade do KBF, em relação ao KF + BFs, veja a 
Seção 6.16. 

O íon [BF4] pode ser convertido a [B(CN)4] na reação em estado sólido 13.31. Uma variedade de sais pode 
ser então preparada a partir do Li[B(CN),], como exemplificado nas reações 13.32 e 13.33. 


=- — 
| 


K[BF;] + 4KCN + 5LICI 





Li[B(CN)] 
sem solvente 

+ SKCI + 4LiF (13,31) 
HCI, "PrN 





LI[B(CN)] ["Pr;NHI[B(CN)4] + LiCl (13,32) 
o H-0 OREN 
PPr-NHJB(CN]+ MOH — M[B(CN)4] + H-0 + "Pr;N 


M = Na, K (13.33) 





1. A que grupo de pontos pertence o íon [BF]? Explique por que o [BF4]” tem dois modos vibracionais ativos T no IV. 


[Resp.: Veja a Fig. 3.16 e a discussão associada] 


O espectro de RMN de !C de uma solução de [Bu,N] [B(CN),] em CDCI; apresenta (além dos sinais relativos ao solvente 

` e ao [Bu N]” um multipleto 1:1:1:1 que encobre um sinal menos intenso 1:1:1:1:1:1:1. Os dois sinais são centrados em ô 

122,3 ppm, e as constantes de acoplamento para os dois multipletos são 71 e 24 Hz, respectivamente. Interprete o perfil do 
espectro. 

[Resp.: Veja a Seção 4.8, Estudo de Caso 4; uma figura do espectro pode ser encontrada em E. Bernhardt et al. (2000) Z. 

Anorg. Allg. Chem., vol. 626, p. 560] 


O trifluoreto de boro forma uma variedade de complexos com éteres, nitrilas e aminas. Ele está disponível 
comercialmente na forma do aduto EtO : BF; (13.11), que é uma forma conveniente de manipular o BF}, pois ele 
é um líquido a 298 K. O trifluoreto de boro possui muitas aplicações como catalisador em reações orgânicas — por 
exemplo, em reações de alquilação e acilação de Friedel-Crafts. 

gm | 


K 





(13.11) 


As reações entre B e Cl ou Br; produzem BCl; ou BBr;, respectivamente, enquanto o BI; é preparado por 
meio da reação 13.34 ou 13.35. Cada BCl;, BBr; e Bl, é decomposto pela água (Eq. 13.36), e reage com 
compostos inorgânicos ou orgânicos contendo prótons lábeis para eliminar HX (X = Cl, Br, I). Desse modo, 
enquanto o BF; forma um aduto com NH5, o BCl, reage em NH; líquido formando B(NH5)3. O aduto H;N - BCI; 
pode ser isolado com baixo rendimento a partir da reação entre BCl; e NH,Cl, cujo produto principal é o 
composto (CIBNH); (veja a Eq. 13.62). O aduto é estável à temperatura ambiente em atmosfera inerte. No estado 
sólido, o HsN - BCl; adota uma conformação alternada como o etano, e existe uma ligação de hidrogênio 
intermolecular envolvendo interações N-H---- CI. 


BCh +3HI => Bh +3HCI (13.34) 

3NalBH,] + 81, — 3Nal + 3BI, + 4H, + 4HI (13.35) 

BX, + 3H,0 — B(OH), + 3HX X = CI. Br, | 
(13.36) 


Ao contrário do [BF4], os íons [BCL|”, [BBr,] e [BL] são estabilizados apenas na presença de cátions grandes 
como o ["Bu, NT. 

Em misturas contendo dois ou três dos haletos BFs, BCl, e BBrs, ocorrem trocas de átomos de halogênio 
produzindo BF>Cl, BFBr,, BFCIBr etc., e suas formações podem ser monitoradas usando-se espectroscopia de 
RMN de !!B ou de "F (veja o problema 4.43 ao final do Capítulo 4). 

A termodinâmica de formação do aduto por BF5, BCl, e BBr; tem sido muito discutida, e reações com LMe; 
(onde L é uma base de Lewis) em fase gasosa mostram que a ordem de estabilidade dos adutos é L - BF; < L - 
BCl; < L - BBr,. As determinações de A,Hº para a reação 13.37 em solução de nitrobenzeno indicam a mesma 
sequência. 





py (solução) + BXs(2) — py-BXa (solução) PY = 


Essa sequência é oposta àquela prevista com base nas eletronegatividades dos halogênios, mas ao considerar as 
mudanças nas ligações durante a formação do aduto é possível interpretar as observações experimentais. Nas 
moléculas BXs, as ligações B-X contêm um caráter 7 parcial (Fig. 13.12a) (veja a Seção 5.3). A reação com uma 
base de Lewis, L, leva a uma mudança na estereoquímica no átomo B central de triangular plano para tetraédrico 
e, como resultado, as contribuições p às ligações B-X são perdidas (Fig. 13.12b). Isso é demonstrado pela 
observação de que o comprimento da ligação B-F aumenta de 130 pm no BF; para 145 pm no [BF,|. Podemos 


considerar formalmente que a formação do aduto ocorre em duas etapas: (1) a reorganização de B, de triangular 
plano para piramidal, e (11) a formação de uma ligação coordenada L — B. A primeira etapa é endotérmica, 
enquanto a segunda é exotérmica. O intermediário BX, piramidal não pode ser isolado, e é apenas um estado 
modelo. A ordem observada da estabilidade dos adutos pode agora ser compreendida em termos da diferença de 
energia entre o aduto associado com a perda do caráter x (que é maior para o BF:) e aquela associada com a 
formação da ligação L — B. A evidência para a intensidade do caráter p no BX; na sequência BF; > BCh; > BBr; 
vem do fato de que o aumento da distância na ligação B-X no BX; (130, 176 e 187 pm para BF;, BCl, e BBr;) é 
maior que o aumento dos valores de rcov para X (71, 99 e 114 pm para F, Cl e Br, respectivamente). Foi sugerido 
que a presença de ligação 7 nos tri-haletos de boro é a razão pela qual essas moléculas são monoméricas, enquanto 
os haletos correspondentes dos elementos mais pesados do grupo 13 são oligômeros (por exemplo, ALCIs). A 
ligação 7 é sempre mais forte em compostos envolvendo os elementos da primeira linha (por exemplo, compare as 
químicas do C e do Si, ou do N e do P, nos Capítulos 14 e 15). Uma explicação alternativa para as forças relativas 
da acidez de Lewis do BF3, do BCl; e do BBr; é que as contribuições 1ônicas para a ligação no BX; (veja a Fig. 
5.10) são maiores para o BF; e menores para o BBr;. Assim, a energia de reorganização associada com o 
alongamento das ligações B-X ao se passar de BX; para L - BF; a menos favorável dentre L - BBrs, L- BCh e L': 
BBr;. É significativo que, para bases de Lewis muito fracas como CO, ocorra pouca modificação geométrica na 
unidade BX; ao se passar de BX, para OC - BX5. Nesse caso, a ordem observada da estabilidade do complexo é 
OC : BF; > OC - BCh, consistente com a força ácida de Lewis do BX; sendo controlada pela polaridade da 
molécula de BXs. 


Orbital atômico p vazio 


99 
4] 





L: x — B TELLS: » B 
E ï > 
X Ea Y X 
A X 
Átomo de boro central Átomo de boro central 
com hibridização sp” com hibridização sp 


{b} 


Fig. 13.12 (a) A formação de ligações 7 parciais em uma molécula BX; triangular plana pode ser considerada em termos de 
doação da densidade eletrônica dos orbitais atômicos p preenchidos dos átomos de X para os orbitais atômicos vazios 2p do 
boro. (b) A reação de BX; com uma base de Lewis, L, resulta na mudança de uma molécula triangular plana (átomo de boro 
central sp?) para tetraédrica (átomo de boro central sp”). 


(13.12) (13.13) 


Entre os elementos do grupo 13, somente o B forma haletos do tipo X,B-BX», embora adutos do tipo LXM- 
MX5L (M = Al, Ga; L = base de Lewis) sejam compostos estreitamente relacionados — por exemplo, veja a 
estrutura 13.18. A 298 K, o B5Cl, é um líquido incolor instável, produzido por cocondensção de vapores de BCl; e 
Cu em uma superficie resfriada com N2 líquido. O B>Cl, é convertido em B2F4 (um gás incolor a 298 K) mediante 
reação com SbFs. Os compostos B,Br, e B214 são, respectivamente, um líquido facilmente hidrolisado e um sólido 


amarelo pálido. No estado sólido, B2F4 e B>Cl, são planares (Dp, 13.12), mas na fase vapor o B>F, permanece 
plano enquanto o B>Cl, apresenta uma conformação alternada (D4, 13.13). O B,Br, adota uma conformação 
alternada nas fases sólida, líquida e de vapor. Essas preferências não são facilmente explicáveis. 


BCl} 
720 K, Pa Noo 373 K, na presença 
alguns minutos * “de CCI, vários dias 
ra ` 
BoC lo BgClg (13.38) 


A decomposição térmica do B;X4 (X = Cl, Br, I) produz BX; e aglomerados moleculares (Fig. 13.13) do tipo 
BX (X = Cl, n = 8-12; X = Br, n = 7-10; X = I, n = 8 ou 9). Pode-se obter um certo grau de seletividade pelo 
ajuste fino das condições de reação (por exemplo, o esquema 13.38), mas essa rota sintética geral para esses 
aglomerados é difícil. Maiores rendimentos em BoXo (X = Cl, Br, I) são obtidos utilizando-se as reações 13.39 e 
13.40 para as quais são propostos mecanismos radicalares. 


BioĦHia + AC Cl, 
Em um tubo selado, 
IONIA BaCl + BCl + 3C + 14HCI 
(13.39) 


Em uma autoclave, 
AO KR, 20h 





BioHi4 + 13X, BoXo + BX; + 14HX 


(X = Br ou Í) (13.40) 


A redução de BoXo com T leva, inicialmente, à formação do ânion radical [BoXo] e em seguida de [BoXo]”. As 
estruturas de BoClo, BoBro, [Ph,P |[BoBro| e [Bu,N]>[BoBro] no estado sólido foram determinadas e confirmam que 
cada aglomerado apresenta uma estrutura prismática triangular triencapuzada (Fig. 13.13c). Isso representa um 
exemplo incomum de um núcleo de um grupo aglomerado principal que mantém a mesma estrutura do núcleo ao 
longo de uma série redox (Eq. 13.41). Entretanto, cada etapa de redução resulta em uma mudança significativa no 
comprimento das ligações no seio da estrutura do aglomerado. 





(a) (b) ic) 


I a Fig. 13.13 A família de moléculas BrX, (X = Cl, Br, I) possui estruturas do tipo aglomerado. (a) B,Cl, apresenta um 
— núcleo tetraédrico, (b) BCl apresenta um núcleo dodecaédrico, e (c) BoBro tem um número triangular prismático 
triencapuzado. Código de cores: B, azul; Cl, verde; Br, dourado. 


redução envolvendo | é — redução envolvendo | é 


Bybrg ———— = [BaBro] - [BoBra] 








Retenção de um núcleo de aglomerado prismático triangular 





(13.41) 


O aglomerado B,Cl, pode ser obtido passando uma descarga elétrica através de BCl; na presença de Hg. A Fig. 
13.13 mostra as estruturas do B,Cl, e do BsCls. As reações do B,Cl, podem ocorrer com retenção do núcleo do 
aglomerado (por exemplo, reação 13.42) ou com sua fragmentação (por exemplo, reação 13.43). As reações do 
BsCls são frequentemente acompanhadas de uma expansão da gaiola (por exemplo, reação 13.44), sendo uma 
exceção a bromação de Friedel-Crafts, que produz BgBrs. 


BCl; + 4Li Bu — B, Bu, + 4LiC] (13.42) 
40 K, CFC 





Yle, 
BCl; ——— BCl Me, n = 0—4 (13.44) 
A análise da ligação em quaisquer desses aglomerados revela problemas. Se as ligações terminais B-X são 
consideradas interações localizadas 2c-2e, então existe um número insuficiente de elétrons de valência restantes 
para um tratamento localizado das interações B-B no núcleo Bn. Retornaremos a esse problema ao final da Seção 


13.11. 


Haletos de AI(III), Ga(lll), In(Ill) e TI(III) e seus complexos 


Os trifluoretos de Al, Ga, In e Tl são sólidos não voláteis, mais bem preparados pela fluoração do metal (ou um de 
seus compostos simples) com F2. O AIF; também é preparado por meio da reação 13.45. 


970 K 





AO, + 6HF 2A1F4 + 3H,0 (13.45) 
Cada um desses trifluoretos tem alto ponto de fusão e possui uma estrutura infinita. No AlF5, cada Al central é 
octaédrico, cercado por seis átomos de F, e cada um deles se liga a dois átomos de Al central. A unidade 
octaédrica AlFs é encontrada em outros fluoretos de Al: o TLAIFs contém cadeias poliméricas constituídas por 
octaedros AlFs ligados por vértices opostos (representados tanto por 13.14 como por 13.15), e nos compostos 
TIAIF, e KAIF; os octaedros AlFs são ligados por quatro vértices formando folhas. No sal [pyH4[AbLF+6] : 4H,0 
([pyH] = íon piridínio), os ânions contêm duas unidades octaédricas AlFs compartilhadas por arestas; duas de 
suas representações são mostradas na estrutura 13.16. Unidades AlFs que compartilham vértices estão presentes 
no ânion [Al,F39]”, que é um ânion discreto (Fig. 13.14), e no [AlF,9]*, que forma cadeias poliméricas no 
composto [NH(CH>CH,NH:);|>[AlF+9] : 2H,0. 





(b) 
= no sal [NH(CH,CH,NH;)3|>[H30] [Al;F30] [E. Goreshnik et 






à Fig. 13.14 Estrutura (difração de raios X) do ânion [ALF36| 
“e _ al. (2002) Z. Anorg. Allg. Chem., vol. 628, p. 162]. (a) Representação da estrutura por meio do modelo “bola e vareta” 
(código de cores: Al, cinza-claro; F, verde), e (b) representação poliédrica mostrando as unidades octaédricas AlF6 


compartilhando vértices. 
E | E p 





(13.15) 





(13.16) 


A criolita, Nas[AlFs| (veja a Seção 13.2) ocorre na natureza mas também é sintetizada (reação 13.46) para 
suprir as necessidades comerciais. A estrutura da criolita no estado sólido está relacionada à estrutura do tipo 
perovskita. 


ALOH) + 6HE + 3NaOH — Na; [AIF,| + 6H,0 (13.46) 


Os compostos MX; (M = Al, Ga ou In; X = Cl, Br ou I) são obtidos pela combinação direta dos elementos. Eles 
são relativamente voláteis e no estado sólido apresentam estruturas lamelares ou estruturas contendo dimeros 
M>Xe. O AICI; sólido adota uma estrutura lamelar com sítios de Al octaédricos (Figs. 13.15c-d). O vapor consiste 
em moléculas dímeras, também presentes em soluções do composto em solventes inorgânicos. A dissociação em 
monômeros MX; ocorre somente a elevadas temperaturas. No monômero, o metal do grupo 13 é triangular plano, 
mas no dímero aparece um ambiente tetraédrico como resultado da formação da ligação coordenada X — M 
envolvendo um par de elétrons isolado do halogênio (Fig. 13.15). 

Quando se derrama água em AlCI] sólido ocorre uma hidrólise vigorosa, mas em solução aquosa diluída estão 
presentes os íons [AI(OH,)|** (veja a Eq. 7.34) e CI. Em solventes com capacidade de coordenação, como o 
EtO, o AlCl; forma adutos como EtO - AICl;, estruturalmente análogo a 13.11. Com NH;, o AIX; (X = Cl, Br, 1) 
forma H;N - AlXs, e no estado sólido (assim como para o HN - BCh) há uma ligação de hidrogênio 
intermolecular envolvendo interações N-H - - - - X.. (Uma aplicação comercial dos adutos de AlCl; está destacada 
no Boxe 13.5.) A adição de CI ao AlCl; produz [AlICl,] tetraédrico, e essa reação é importante nas acilações e 
alquilações de Friedel-Crafts, cujas etapas iniciais estão resumidas na Eq. 13.47. 


RO(OjCI RCI a 
AlCl, —— Rº + [AIC] 


(13.471 





RC=0 + [AICL) 


Sais de [AICL, |” contendo cátions orgânicos assimétricos correspondem a uma família de líquidos iônicos (veja a 
Seção 9.12). Sais fundidos, como NaCI-ALClIs (veja a Seção 9.12), contêm [AlICl,] em equilíbrio com [ALCL|” 
(Eq. 13.48). As estruturas no estado sólido de vários sais de [ALCL,]” foram determinadas e demonstram que o íon 
pode adotar tanto uma conformação alternada quanto eclipsada (Fig. 13.16). 






206pm W 


(a) (b) 





(e) (d) 


+. Fig. 13.15 (a) Estrutura do Al,Clę cujos comprimentos de ligação foram determinados na fase de vapor; as distâncias das 

“» ligações terminais M-X são, de maneira análoga, mais curtas que as distâncias da ponte no ALBrs, Alls, Ga»Cls, Ga,Brs, 

Ga, e In,I6. No monômero AlCl, as distâncias Al-C1 são de 206 pm. (b) Uma representação da ligação no Al Cle 

mostrando a doação do par isolado do Cl para o Al. (c) Parte de uma camada de AlCl; cristalino visto de cima, mostrando 

átomos de Cl fazendo ligações em ponte entre sítios de átomos de Al octaédricos. (d) A estrutura lamelar do AlCl; sólido visto 

lateralmente; as faces superior e inferior de cada camada consistem em átomos de Cl, e forças de van der Waals fracas atuam 
entre as camadas. Código de cores: Al, cinza-claro; Cl, verde. 





São muito amplas as aplicações de pigmentos para revestimentos, tintas e armazenamento de informações, mas a fabricação de filmes finos de pigmentos é difícil devido à natureza 
insolúvel dos mesmos. Por outro lado, os corantes são mais fáceis de ser manipulados. Pesquisas na Xerox Corporation mostraram que ácidos de Lewis complexos podem ser utilizados 
para solubilizar e produzir filmes finos de certos pigmentos. Por exemplo, o derivado fotossensível do perileno mostrado a seguir forma um aduto com o AICl;: 


AlCl 





O AlCl 


AlCl} 


A formação do complexo corre em solução de MeNO,, e essa solução é então aplicada na superfície a ser recoberta. A lavagem com água remove o ácido de Lewis deixando um filme fino 
do pigmento fotossensível. A técnica de solubilização de pigmento por ácido de Lewis (LAPS, em inglês) vem sendo utilizada para produzir fotocondutores em multicamadas e uma 
variedade de outros dispositivos de filmes finos. 


Leitura recomendada 


B.R. Hsieh and A.R. Melnyk (1998) Chemistry of Materials, vol. 10, p. 2313 — “Organic pigment nanoparticle thin film devices via Lewis acid pigment solubilization’. 


B.R. Hsieh and A.R. Melnyk (2001) J. Imaging Sci. Technol., vol. 45, p. 37 — “Organic pigment nanoparticle thin film devices via Lewis acid pigment solubilization and in situ pigment 
dispersions. 


XACT = [ALC] + CI (13.48) 


Os tricloretos e tribrometos de gálio e índio também formam adutos, mas com números de coordenação 4, 5 ou 
6: [MC16], [MBrs]”, [MCIs|”, [MCL] e [MBr,] (M = Ga ou In) e L- InX; (L = base de Lewis neutra). A 
estrutura piramidal de base quadrada do [InCl1s]” foi confirmada por difração de raios X do sal [Et,N]!. Isso não é 
esperado de acordo com os argumentos da teoria RPECV, mas deve-se ter em mente que as diferenças de energia 
entre as geometrias de número de coordenação 5 são frequentemente pequenas, e as preferências podem ser 
orientadas, por exemplo, por forças de empacotamento do cristal. 

Os haletos de TI(III) são menos estáveis que os dos outros elementos do grupo 13. TICl; e TIBr; são muito 
instáveis com relação à conversão aos haletos de TI(I) (Eq. 13.49). 


TIBr; — TIBr + Br; (13.49) 


O composto TII; é isomorfo com os tri-iodetos dos metais alcalinos, e é realmente tri-sodeto de tálio(D), 13.17. 
Entretanto, quando tratado com excesso de T”, ocorre uma curiosa reação redox com formação de [TIL |" (veja a 
Seção 13.9). O decréscimo da estabilidade do estado de oxidação mais alto ao se passar do fluoreto ao iodeto 
binário é uma característica geral de todos os metais que apresentam mais de um estado de oxidação. Para os 
compostos 1ônicos, isso é facilmente explicado em termos de energias de rede. A diferença entre os valores das 
energias de rede para MX e MX; (X = haleto) é maior para os ânions menores (veja a Eq. 6.16). 


TI” [I— I——I 








(13.17) 


O tálio(III) apresenta números de coordenação maiores que 4 em cloretos complexos preparados pela adição de 
sais de cloretos ao TICl,. No [H;N(CH5)sNHs|[TICIs], a estrutura piramidal de base quadrada para o ânion foi 
confirmada (Fig. 13.17a). No Ks[TICI], o ânion possui a estrutura octaédrica esperada e no Css[TLCl] os TIID 
centrais no ânion são também octaédricos (Fig. 13.17b). 





(a) (b) 


O. Fig. 13.16 A estrutura do íon [ALCL] determinada cristalograficamente. No composto [(C;Mes)sZr3CI][ALCI|,, os 
~ ânions adotam uma de duas conformações diferentes: (a) uma conformação eclipsada e (b) uma conformação alternada [F. 
Stollmaier et al. (1981) J. Organomet. Chem., vol. 208, p. 327]. Código de cores: Al, cinza; Cl, verde. 





(a) {b} 


e: Fig. 13.17 (a) Estrutura do [TICI;]” determinada por difração de raios X do sal [H;N(CH5)sNHS][TICI;]. [M.A. James et 
q ~ al. (1996) Can. J. Chem., vol. 74, p. 1490.) (b) Estrutura do TLCl3” determinada cristalograficamente no Css[TLCI|]. 
Código de cores: TI, laranja; Cl, verde. 





1. Considerando o método descrito na Seção 3.4, confirme que All; e Abls pertencem aos grupos pontuais Da, e Dap, 
respectivamente. 


2. O espectro de IV do vapor de All; foi determinado na região 50-700 cm™!. São observadas três absorções em 427, 147 e 66 
cm, e a banda a 66 cm! também está presente no espectro Raman. Dado que a absorção a 427 cm”! é de estiramento, 
atribua as três bandas e desenhe diagramas para ilustrar os modos vibracionais. 

[Resp.: Veja a Fig. 3.14 e a discussão associada] 


Haletos de Al, Ga, In e TI de estado de oxidação mais baixo 


Haletos de alumínio(I) são formados mediante reações de haletos de AI(III) com Ala 1270 K seguido de rápido 
resfriamento. O AICI, vermelho, também é formado no tratamento do metal com HCl a 1170 K. Entretanto, os 
monoaletos são instáveis com relação ao desproporcionamento (Eq. 13.50). 


3AIX — 241 + AIX; (13.50) 


A reação de AlBr com PhOMe a 77 K seguido de aquecimento a 243 K produz [ALBr,(OMePh)|, 13.18. Este é 
sensível ao ar e à umidade, e se decompõe a 298 K, mas representa uma relação próxima com os compostos X,;B-— 
BX, descritos anteriormente. Cristais de [ALL(THF)] (13.19) depositam-se a partir de soluções metaestáveis de 
AlI - THF/olueno, que são formadas por cocondensação de Al com THF e tolueno. O comprimento das ligações 
Al-Al em 13.18 e 13.19 é 253 e 252 pm, respecti vamente, consistentes com ligações simples (rcov = 130 pm). A 
cocondensação de AlBr com THF e tolueno gera soluções a partir das quais os compostos [Al>Br,o(THF),5] e 
[ALBrs(THF)] [ALBrs(THF),| (Fig. 13.18) podem ser isolados; deposita-se também alumínio metálico. A 
estrutura do [Al>Br,o(THF),5] (13.20) consiste em um núcleo icosaedro de Al;; uma unidade AlBr,(THF) está 
ligada a 10 átomos de Al, e as moléculas de THF doadoras estão coordenadas aos dois átomos de Al restantes. As 
distâncias AI-A] dentro da gaiola de Al, situam-se na faixa 265-276 pm, enquanto o comprimento das ligações 
AI-Al] fora da gaiola é de 253 pm. Estados de oxidação formal O e +2, respectivamente, podem ser atribuídos aos 
átomos de Al no interior e no exterior da gaiola de Al;. O composto Ga>Br4spy> (py = piridina) é estruturalmente 
similar a 13.18 e 13.19, e o comprimento da ligação Ga-Ga, 242 pm, corresponde a uma ligação simples (Feov = 
122 pm). 


(13.18) (13.19) 





(b) 


J >. Fig. 13.18 Estruturas (difração de raios X) de (a) [ALBrs(THF)] e (b) [AIBrs(THF),] no sub-haleto de alumínio 
- “ALBr; : STHF’ [C. Klemp et al. (2000) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 39, p. 3691]. Código de cores: Al, cinza-claro; Br, 
dourado; O, vermelho; C, cinza. 








Al representa outro átomo de alumínio 
com um grupo terminal AlBr (THF) 


(13.20) 


O cloreto de gálio(I) é formado quando GaCl; é aquecido a 1370 K. Ele é formado em fase gasosa quando HCl] 
e Ga são aquecidos a vácuo, a 1200 K, e foi caracterizado por espectrosco pia de IV como uma espécie isolada de 
uma matriz. GaCl se desproporciona acima de 273 K, mas as soluções de GaCl em tolueno e em Et O são 
metaestáveis e podem ser utilizadas como material de partida da mesma maneira que as soluções de GaBr 
descritas a seguir. O brometo de gálio(I) pode também ser forma do a altas temperaturas. Um pó verde-claro, 
insolúvel, “Gal”, pode ser preparado a partir de Ga metálico e I em tolueno sob condições ultrassônicas. Esse 
material parece ser uma mistura de sub-haletos de gálio, em que Ga,[GasIs] é um componente principal. A 
cocondensação de GaBr com toluene e THF a 77 K produz so luções metaestáveis contendo GaBr, mas elas 
desproporcionam-se em Ga e GaBr; quando aquecidas acima de 253 K. Contudo, caso se adicione Li[Si(SiMe3)] 
à solução, a 195 K, espécies de gálio de baixo estado de oxidação podem ser isoladas (Eq. 13.51). A estrutura do 
Ga (Si(SiMe:):+ consiste em um átomo central de Ga circundado por uma gaiola de Ga; com oito grupos 
Ga (Si(SiMes)3+ cobrindo as oito faces quadradas da gaiola de Gaif. Exemplos do uso de GaBr e de Gal como 
precursores de espécies organometálicas de gálio são descritos na Seção 23.4, Volume 2.1 


GaBr + LIR R = Si(SiMes): 


cocondensado 
com THF'tolveno 


(1) 195 K 
(11) aquecer até 298 K 
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Quando o GaCl; é aquecido com Ga, forma-se um composto de estequiometria *GaCl,”, mas dados 
cristalográficos e magnéticos mostram que se trata do Ga'[GaCL,]. O composto misto de In(D/In(TID, In[nCL], é 
preparado de maneira similar ao análogo de Ga. InCl também pode ser isolado a partir da mistura reacional 
InC];/In e apresenta uma estrutura de NaCl deformada, praticamente insolúvel na maioria dos solventes orgânicos. 

Os haletos de tálio(l), TIX, são compostos estáveis que em alguns aspectos lembram os haletos de Ag(I). O 
fluoreto de tálio(I) é muito solúvel em água, mas TIC], TIBr e TII são escassamente solúveis. A tendência das 
solubilidades pode ser entendida em termos do aumento da contribuição covalente às redes “iônicas” para os 
haletos maiores, situação que encontra paralelo para os haletos de Ag(I) (veja a Seção 6.15). No estado sólido, TIF 
tem uma estrutura distorcida do tipo NaCl, enquanto TICI e TIBr adotam estruturas do tipo CsCl. O iodeto de 
tálio(I) é dimorfo; abaixo de 443 K, a forma amarela adota uma rede derivada da estrutura do NaCl na qual as 
camadas vizinhas são deslizadas umas em relação às outras; acima de 443 K, a forma vermelha cristaliza com uma 
estrutura do tipo CsCl. Sob elevadas pressões, TIC], TIBr e TII adquirem um caráter metálico. 


13.7 Óxidos, oxiácidos, oxiânions e hidróxidos 


De modo geral, observa-se que no bloco p o caráter básico aumenta de cima para baixo em um grupo. Assim: 


e os óxidos de boro são exclusivamente ácidos; 
e os óxidos de alumínio e gálio são anfóteros; 
e os óxidos de índio e tálio são exclusivamente básicos. 


O óxido de tálio(1) é solúvel em água e o hidróxido produzido é uma base tão forte quanto o KOH. 


Óxidos, oxiácidos e oxiânions de boro 


O principal óxido de boro, B203, é obtido como um sólido vítreo por desidratação do ácido bórico ao rubro (Eq. 
13.2), ou em uma forma cristalina por desidratação controlada. Este último possui um estrutura tridimensional 
covalente compreendendo unidades BO; planares (B-O = 138 pm) que compartilham átomos de O, mas que se 
entrelaçam de forma retorcida, produzindo uma rede rígida. Sob pressão, e a 803 K, ocorre uma transição para 
uma forma mais densa, e a massa específica muda de 2,56 para 3,11 g cm >. Essa segunda forma polimorfa contém 


unidades BO; tetraédricas, que são irregulares porque os átomos de O são compartilhados por três unidades BO, 
enquanto um átomo se conecta a duas unidades BO,. O aquecimento do B20; na presença de B a 1273K produz 
BO ou {BO}x. Sua estrutura não foi estabelecida, mas o fato de a reação com água produzir (HO)BB(OH) (veja 
a Fig. 13.20) sugere que ele contém ligações B-B. A desidratação do (HO)BB(OH) regenera o BO. O espectro 
de RMN de !!B do BO no estado sólido também é consistente com a presença de ligações B-B. Estudos teóricos 
usando DFT (veja a Seção 4.13) sugerem que anéis com 6 membros são os arranjos estruturais mais prováveis, 
mas também indicam que há pouca preferência em termos do balanço de energia entre as várias estruturas 
possíveis.! B trigonal plano e tetraédrico, exemplificados nas formas polimorfas de B203, ocorrem frequentemente 
na química do boro-oxigênio. 

A importância comercial do B20, deve-se ao seu emprego na indústria de vidro borossilicato (Boxe 13.6). 
Como um ácido de Lewis, o B20; é um catalisador importante. O BPO; (formado pela reação de B203 com P4010) 
catalisa a hidratação de alquenos e a desidratação de amidas a nitrilas. A estrutura do BPO, pode ser visualizada 
como derivada do SiO, (veja a Seção 14.9), na qual átomos de Si alternados foram substituídos por átomos de B 
ou P. 





A estrutura do BPO; é derivada da estrutura do SiO, pela substituição alternada de átomos de Si por 
átomos de B ou P. Explique como essa descrição se relaciona com o princípio isoeletrônico. 


APLICAÇÕES 


Boxe 13.6 B,0; na indústria de vidros 





A indústria de vidros na Europa Ocidental e nos Estados Unidos responde por mais da metade do B20; consumido (veja a Fig. 13.5b). O B20; em fundido dissolve óxidos metálicos 
produzindo os respectivos boratos. À fusão com Na;0 ou K20 resulta numa fase fundida viscosa, cujo resfriamento rápido produz um vidro. A fusão com óxidos metálicos apropriados leva 
à formação de vidros de boratos metálicos coloridos. O vidro borossilicato tem uma importância comercial em particular. Ele é formado pela fusão de B20; e SiO; juntos (formadores do 
vidro) com aditivos (modificadores do vidro), normalmente Naz0, K20, e/ou Al20;. As estruturas dos vidros borossilicatos (nos quais o Si está em um ambiente tetraédrico e o B pode ser 
triangular plano ou tetraédrico) são complexas. Detalhes podem ser encontrados nas referências ao final deste boxe. 

Os vidros borossilicatos incluem o Pyrex, que é usado na fabricação da maioria da vidraria de laboratório, bem como em utensílios de cozinha. Ele contém elevada proporção de SiO, 
e apresenta baixo coeficiente de expansão linear. O vidro Pyrex pode ser aquecido e resfriado rapidamente sem quebrar, e é resistente ao ataque por ácidos e álcalis. O índice de refração 
do vidro Pyrex é 1,47, e se uma peça de Pyrex limpa é imersa em uma mistura de MeOH/CsHs (16/84, em massa) ele parece ‘desaparecer’. Isso fornece um meio rápido de testar se uma 
peça de vidraria é feita de Pyrex. Embora o coeficiente de expansão linear do vidro de sílica seja menor que a do vidro Pyrex (0,8 versus 3,3), a vantagem principal do borossilicato sobre 
a sílica é sua capacidade de ser trabalhado. O ponto de amolecimento (ou seja, a temperatura na qual o vidro pode ser moldado e soprado) do vidro de sílica fundida é 1983 K, enquanto 
a do Pyres é 1093 K. 

A fotografia vista a seguir mostra um espelho de vidro borossilicato do Laboratório de Espelhos da University of Arizona. O labora tório especializou-se na fabricação de espelhos 
grandes de baixo peso para telescópios ópticos e de infravermelho. Cada espelho possui uma estrutura de colmeia, e é construído a partir de vidro borossilicato que é fundido, moldado e 
girado em um forno rotatório antes de ser polido. O espelho de 8,4 m de comprimento mostrado na figura foi o primeiro desse tipo, e foi concluído em 1997 para o grande telescópio 
binocular de Mount Graham, Arizona. 





O pesquisador Roger Angel com o espelho de vidro borossilicato para o Grande Telescópio Binocular. 


As fibras de vidro enquadram-se em duas categorias: fibras têxteis e fibras de isolamento. Dentre as fibras têxteis, o vidro aluminoborossilicato tem as mais amplas aplicações. As 
fibras possuem elevada resistência à tensão e baixa expansão térmica, sendo usadas em plásticos reforçados. As fibras para isolamento incluem a lá de vidro, que contém = 55—60% de 
SiO2, =3% de Al,03, =10-14% de Na20, 3—6% de B20; e outros componentes como Ca0, MgO e ZrO». 


Leitura recomendada 


J.C. Phillips and R. Kerner (2008) J. Chem. Phys., vol. 128, p. 174506 — Structure and function of window glass and Pyrex: 
N.M. Vedishcheva, B.A. Shakhmatkim and A.C. Wright (2004) J. Non-Cryst. Solids, vol. 345—346, p. 39 — ‘The structure of sodium borosilicate glasses: thermodynamic modelling vs. 


experiment. 


Considere as posições de B, P e Si na tabela periódica: 


13 l4 15 





Considerando apenas os elétrons de valência: 


B é isoeletrônico com Si 
P* é isoeletrônico com Si 
BP é isoeletrônico com Siz 


Portanto, a substituição de dois átomos de Si na estrutura do SiO; no estado sólido por B e P não afeta o número 
de elétrons de valência no sistema. 





1. Fosfeto de boro, BP, cristaliza com uma estrutura de blenda de zinco. Comente como isso se relaciona com a estrutura do 


silício elementar. 


[Resp.: Veja a Fig. 6.20, e considere as relações 1soeletrônicas vistas anteriormente] 


2. Explique por que [CO;]” e [BO;]” são isoeletrônicos. Eles são isoestruturais? 
[Resp.: B- é isoeletrônico com C; ambos são triangular planos] 


3. Comente a respeito das relações 1soeletrônicas e estruturais entre [B(OMe)|”, Si(OMe); e [P(OMe),]". 
[Resp.: B~, Si e P* são 1soeletrônicos (elétrons de valência); todos são tetraédricos|] 
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Fig. 13.19 (a) Estrutura do ácido metabórico, B;0:(OH).. (b) Representação esquemática de parte de uma camada da rede em 
estado sólido do ácido bórico (ácido ortobórico), B(OH);; as ligações covalentes dentro de cada molécula estão destacadas em 
negrito, e as ligações de hidrogênio intermoleculares estão mostradas por linhas tracejadas vermelhas. As ligações de hidrogênio 
são assimétricas, com O-H = 100 pm e O--:-:0=270 pm. 


A água é lentamente absorvida pelo B203, produzindo B(OH); (ácido orotobórico ou bórico), mas acima de 
1270 K o B20; fundido reage rapidamente com vapor formando B30s(OH); (ácido metabórico, Fig. 13.19a). 
Industrialmente, o ácido bórico é obtido a partir do bórax (reação 13.1), e o aquecimento de B(OH); o converte em 
B30s(OH)3. Ambos os ácidos bóricos apresentam estruturas lamelares nas quais as moléculas são unidas por 
ligações de hidrogênio. A sensação escorregadia do B(OH); e seu emprego como lubrificante são consequências 
de suas camadas (Figs. 4.5 e 13.19b). Em solução aquosa, o B(OH); se comporta como um ácido fraco, mas é um 
ácido de Lewis, e não um ácido de Bronsted (Eq. 13.52). A formação de ésteres com 1,2-dióis leva a um aumento 
da força ácida (Eq. 13.53). A importância dos ésteres de boratos na natureza foi assinalada no Boxe 13.1. 


B(OH) (aq) + 2H,0(1) = |[B(OH)| (ag) + [H;0]" (ag) 
ph, =9,1 (13.92) 
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O ácido diborônico, B>(OH),, pode ser obtido por hidrólise do B2Cl4. Assim como o ácido bórico, o ácido 
diborônico cristaliza com uma estrutura lamelar, na qual cada camada consiste em moléculas unidas por ligações 
de hidrogênio (Fig. 13.20). 

Existem muitos ânions borato, e boratos metálicos como a colemanita (Ca[B304(0OH)3] - H20) : H20), o bórax 
(Na-[B,Os(0OH),] f 8H20), a kernita (Na,[B,Os(0H),] ° 2H,0) e a ulexita (NaCal[BsOs(0OH)] ocorrem 
naturalmente. As estruturas de boratos no estado sólido são bem estabelecidas, e a Fig. 13.21 mostra alguns ânions 
selecionados. Nos grupos BO; planares, B-O =136 pm, mas em unidades BO, tetraédricas, B-O =148 pm. Esse 
aumento é similar àquele observado ao se passar de BF; para [BF,| (veja a Seção 13.6), e sugere que a ligação n 
B-O envolvendo pares isolados do O está presente nas unidades BO; planares. Isso deixa de existir ao se passar 
para uma unidade BO, tetraédrica. Enquanto existem muitos dados para o estado sólido, a natureza dos ânions 
borato em solução aquosa é menos conhecida. É possível distinguir entre B triangular plano e B tetraédrico por 
meio de espectroscopia de RMN de !!B, e os dados mostram que as espécies contendo apenas B com número de 
coordenação 3 são instáveis em solução e rapidamente se convertem em espécies contendo B com número de 
coordenação 4. As espécies presentes em solução são também dependentes do pH e da temperatura. 





“+. Fig. 13.20 Parte de uma camada da estrutura do B(OH), no estado sólido determinada por difração de raios X [R.A. 
“ - Baber et al. (2003) New J. Chem., vol. 27, p. 773]. A estrutura é mantida por uma rede de ligações de hidrogênio. Código 
de cores: B, azul; O, vermelho; H, branco. 
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Fig. 13.21 Estruturas de ânions borato selecionados; estão presentes átomos de B triangulares planos e tetraédricos, e cada B 
tetraédrico contém uma carga negativa. O ânion [B,Os(OH),]” aparece nos minerais bórax e kernita. No ânion piroborato, 
[B,05]”, o ângulo da ligação B-O-B depende do cátion presente; por exemplo, ZB-O-B = 153º no Co,B,05, e 131,5º no 
Mg>B,0s. 


As reações do B(OH); com Na,0,, ou de boratos com H202, produzem peroxiborato de sódio (comumente 
conhecido como perborato de sódio). Trata-se de um importante constituinte de sabões em pó porque sofre 
hidrólise, formando H202, sendo por isso um agente branqueador. Em escala industrial, o peroxiborato de sódio é 
fabricado a partir do bórax por oxidação eletrolítica. A estrutura do peroxiborato de sódio no estado sólido foi 
determinada por difração de raios X, e contém o ânion 13.21; o composto é formulado como Na,[B-(0>),(0OH)] - 
6H,0. 
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Óxidos, oxiácidos, oxiânions e hidróxidos de alumínio 


O óxido de alumínio ocorre em duas formas principais: a-alumina (corindon) e y-AbOs (alumina ativada). A 
estrutura da a-Al,O3 no estado sólido consiste em um agrupamento compacto hexagonal (ach) de íons O% com os 
cátions ocupando dois terços dos sítios Intersticiais octaédricos. A o-alumina é extremamente dura e relativamente 
não reativa (por exemplo, ela é resistente ao ataque por ácidos). Sua massa específica (4,0 g cm”) supera a da y- 
ALO; (3,5 g cm?) que apresenta uma estrutura do tipo espinélio defeituoso (veja o Boxe 13.7 e a Seção 20.11, 
Volume 2). A forma a é preparada pela desidratação de AI(OH); ou de AIO(OH) a =1300 K, enquanto a 
desidratação de y-AlO(OH) abaixo de 720 K produz y-AbOs. Tanto AI(OH):; quanto AIO(OH) ocorrem como 
minerais: diásporo, a-AlO(OH), boemita, y-AIO(OH), e gibsita, y-AI(OH)3. A a-AI(OH) (baierita) não ocorre na 
natureza, mas pode ser preparada por meio da reação 13.54. 


2Na|AMOHJal(ag) + CO- (g) 
—» 2A1(OH)h(s) + NaCO; (aq) + H,0(1) (13.54) 


As propriedades catalíticas e de adsorção de y-ALOs, AIO(OH) e AI(OH); tornam este grupo de compostos de 
grande valor comercial. Um dos usos do AI(OH); é como mordente, isto é, ele absorve corantes, e é empregado 
para fixá-los aos tecidos. A natureza anfotérica da y-AbOs e do AI(OH); está ilustrada nas reações 13.55-13.58. A 
Eq. 13.57 mostra a formação de um aluminato quando o AI(OH); dissolve-se em excesso de álcali. 


Y-ALO, + 3H,0 + 2[0H] — 2[AIOH),| (13.55) 


y-AL Os + 3H,0 + 6[H,0]* — 2[AI(OH,)]” (13.56) 








Um grande número de minerais, denominados espinélios, tem fórmula geral AB2X4, em que X é mais frequentemente o oxigênio e os estados de oxidação dos metais A e B são +2 e +3, 
respectivamente; exemplos incluem MgAl,0, (espinélio, donde provém o nome deste grupo), FeCr,04 (cromita) e Fe304 (magnetita, um óxido misto de Fe(ll) e Fe(lll)). A família dos 
espinélios também inclui sulfetos, selenetos e teluretos, e pode conter íons metálicos nos estados de oxidação +4 e +2, por exemplo, TiMg204, comumente escrito como MgrTiO,. Nossa 
discussão a seguir trata dos compostos do tipo espinélio contendo íons A?* e B?+. 

A rede espinélio não é geometricamente simples, mas pode ser considerada em termos de um agrupamento compacto cúbico de íons 0% com um oitavo das posições tetraédricas 
ocupadas por íons A?* e metade dos sítios octaédricos ocupada por íons B>+. A célula unitária contém oito fórmulas unitárias, ou seja, [AB2X4]s. 

Alguns óxidos mistos AB;X,, nos quais pelo menos um dos metais é um elemento do bloco d (por exemplo, CoFe,04), possuem uma estrutura espinélio invertido que é derivada da 
rede espinélio pela troca dos sítios dos íons A?* com metade dos íons B+. 

A ocupação de sítios octaédricos pode ser ordenada ou aleatória, e os tipos de estruturas não podem ser simplesmente divididos em “normais” ou “invertidos. Um parâmetro À é 
usado para fornecer informações sobre a distribuição de cátions nos sítios intersticiais do agrupamento compacto de íons X””; À indica a proporção de íons Bº* que ocupam sítios 
tetraédricos. Para um espinélio normal, À = 0; para um espinélio invertido, À = 0,5. Assim, para o MgAl,04, À = 0, e para o CoFe,04, À = 0,5. Outros compostos do tipo espinélio têm 
valores de À entre 0 e 0,5; por exemplo, para o MgFez04, À = 0,45, e para o NiAlb04, À = 0,38. Discutiremos os fatores que governam a preferência por uma estrutura espinélio normal ou 
invertido na Seção 20.11, Volume 2. 
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Estrutura espinélio invertido do Fe;04, mostrando a célula unitária e os ambientes tetraédricos e octaédricos dos átomos centrais de Fe. O vértice de cada tetraedro e de cada octaedro é 
ocupado por um átomo de O. 


AIOH): + [0H] — [AMOHJa] (13.57) 


AI OH) + 3[H,0]* — [AI(OH,);]* (13.58) 


As formas ácida, neutra e básica da alumina estão disponíveis comercialmente para emprego como fase 
estacionária em cromatografia. 

As propriedades elétricas e/ou magnéticas de vários óxidos mistos de Al e de outros metais, incluindo 
membros da família dos espinélios (Boxe 13.7) e do sódio B-alumima (veja a Seção 28.2, Volume 2), têm 
aplicações industriais extremamente importantes. Nesta seção, daremos destaque ao 3CaO : AlO; devido ao seu 
papel na fabricação do cimento, e porque ele contém um íon aluminato discreto. Os alumi natos de cálcio são 
preparados a partir de CaO e AbO;, e o pro duto depende da estequiometria dos reagentes. O óxido misto 3CaO - 
ALO; compreende íons Ca”! e [Alç01s]'* e, no estado sólido, os íons Ca”! mantêm os ânions cíclicos (13.22) 
juntos por meio de interações Ca--O; os íons Ca?! estão presente em ambientes octaédricos distorcidos. O óxido é 
um dos com ponentes principais do cimento Portland (veja o Boxe 14.8). O [Al601]'* é isoestrutural com 
[Si601s]!” (veja a Seção 14.9), e a presença dessas unidades na rede do estado sólido confere uma estrutura muito 
aberta que facilita a formação de hidratos, uma propriedade crucial para a fixação do cimento. 
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A maneira convencional de expressar a composição de óxidos metálicos mistos é em termos de teor em óxido metálico. Assim, 
o Fe;O4 pode ser formulado como FeO - Fe,O03, o que revela que ele é uma mistura de óxidos de ferro(II)/ferro(MN. Os óxidos 
mistos vistos a seguir são componentes da indústria de cimento. Reescreva as fórmulas de maneira que mostre as composições 
na forma de óxidos: ALCas0s, Cas8S10s, Ca,S104, ALCayFe,0,0. 

[Resp.: Veja o Boxe 14.8] 


Óxidos de Ga, In e TI 


Os óxidos e os compostos relacionados dos metais mais pesados do grupo 13 chamam menos atenção que os de 
Al. O gálio, assim como o Al, forma mais de um polimorfo de Ga,03, GaO(OH) e Ga(OH);, e os compostos são 
anfóteros. Isso contrasta com a natureza básica do In,03, InO(OH) e In(OH),. O tálio é o único elemento no grupo 
que possui um óxido no estado M(1): o TlO é formado quando o TLCOs é aquecido em atmosfera de N», e reage 
com a água (Eq. 13.59). 


TI, O + H-0 — ZTIOH (13.59) 


O tálio(III) forma o óxido ThO03, mas não um hidróxido simples. O TLO; é insolúvel em água e decompõe-se em 
meio ácido. Em solução de NaOH concentrado e na presença de Ba(OH),, o óxido hidratado T120; - xH20 forma 
Ba,[TI(OH) JOH. No estado sólido os íons [TI(OH)s] são conectados a íons Ba™ e [OH] produzindo uma 
estrutura relacionada àquela do K>PtCls (veja a Seção 22.11, Volume 2). 


13.8 (Compostos contendo nitrogênio 


A unidade BN é 1soeletrônica com C, e há muitos sistemas boro- nitrogênio análogos aos de carbono. Entretanto, 

a utilidade dessa analogia é estrutural; um grupo BN não imita uma unidade CC quimicamente, e as razões para 

essa diferença podem ser compreendidas com base nos valores de eletronegatividade y(B) = 2,0, x (C) = 2,6 e 
P = 

y (N) =3,0. 


Nitretos 


O nitreto de boro, BN, é um composto cerâmico e bastante inerte quimicamente. As rotas de sua preparação 
incluem reações a alta temperatura do bórax com [NH,]CI, B20; com NH;, e B(OH); com [NH,JCI. O nitreto de 
boro de alta pureza pode ser preparado reagindo NH; com BF; ou BCls. A fabricação de filmes finos de BN está 
descrita na Seção 28.6, Volume 2 e o uso da microscopia eletrônica de transmissão (MET, em inglês TEM) para 
estudar o núcleo oco de nanoesferas de nitreto de boro está detalhado no Boxe 13.8. A forma comum de nitreto de 
boro sublima a 2603 K. Ela é conhecida como BN hexagonal (ou o-BN) e apresenta uma estrutura lamelar 
consistindo de anéis hexagonais. A estrutura é similar àquela da grafita. Entretanto, no a-BN as camadas estão 
organizadas de modo que um átomo de B em uma camada esteja diretamente acima de um átomo de N na camada 
seguinte (Fig. 13.22), e isso contrasta com o arranjo alternado das camadas na grafita (Fig. 14.4). As distâncias B— 
N em uma camada são muito mais curtas que aquelas entre as camadas e, na Tabela 13.2, ela é comparada às 
distâncias em outras espécies contendo ligações B-N. As ligações B-N são mais curtas que em adutos como 
MesN : BBr;, nos quais se pode assinalar uma única ligação boro-nitrogênio, e implicam a presença de uma 
ligação 7 no BN resultante da sobreposição entre os orbitais 2p do N (ocupados) e 2p do B (vazios) ortogonais aos 
anéis de 6 membros. A distância entre as camadas de 330 pm é consistente com interações de van der Waals, e o 
a-BN atua como um bom lubrificante, nesse particular lembrando a grafita. Ao contrário da grafita, o a-BN é 
branco e isolante. Essa diferença pode ser interpretada em termos da teoria de bandas (veja a Seção 6.8), com a 
lacuna da banda no nitreto de boro sendo consideravelmente maior que na grafita devido à polaridade da ligação 
B-N. 


330 pm 





[45 pm 


>. Fig. 13.22 Parte da estrutura lamelar da forma polimorfa do nitreto de boro, BN. Os anéis hexagonais em camadas adjacentes 
situam-se uns sobre os outros, de modo que os átomos de B e N estão eclipsados. Isso é destacado por meio das linhas 
amarelas. 


Tabela 13.2 Distâncias da ligação boro-nitrogênio em espécies selecionadas neutras; todos os dados provêm de estudos de 
difração de raios X (< 298 K) 


Espécie B-N (distância/pm) Comentários 

MesN - BBr; 160,2 Ligação simples 

MeN - BCl; 157,5 Ligação simples 

Cúbico-BN(ß-BN) 157 Ligação simples 

Hexagonal-BN(a-BN) 144,6 Distância entre camadas, veja a Fig. 13.22; 
há uma certa contribuição 77 

B(NMe2); 143,9 Há uma certa contribuição 77 

Mes,B =N H, 137,5 Ligação dupla 

Mes, B -N=BMes; 134,5 Ligação dupla 

'Bub= N'Bu 125,8 Ligação tripla 


tMes = 2,4,6-Me;C6H32. 





Um microscópio eletrônico de transmissão. 


A microscopia eletrônica de transmissão (MET) é uma técnica para obtenção de imagens de estruturas internas de materiais, e a microscopia eletrônica de alta resolução (METAR) pode 
obter imagens em uma escala atômica. As amostras devem estar disponíveis como lâminas ultrafinas (<200 nm), e devem ser capazes de suportar o alto vácuo com que o instrumento 
opera. Amostras biológicas podem também ser estudadas, mas exigem um preparo especial da amostra. Em um microscópio eletrônico de transmissão a fonte de energia é um feixe de 
elétrons de alta energia (normalmente, 100—400 keV) originados a partir de um único cristal de LaBs ou de um filamento de tungstênio que é aquecido a altas temperaturas. O feixe de 
elétrons é direcionado para a amostra por meio de uma série de ‘lentes’ condensadoras (isto é, campos magnéticos e não lentes convencionais encontradas em microscópios ópticos). 
Parte do feixe é transmitido, enquanto os elétrons restantes são espalhados. O feixe transmitido passa através de uma série de lentes objetivas para produzir uma imagem ampliada que 
é projetada em uma tela de fósforo. As imagens permanentes são registradas usando um detector de carga acoplado (CCD, do inglês). Uma imagem de MET mostra regiões de diferentes 
contrastes (veja a figura a seguir) que pode ser interpretada em termos de variação de estruturas. As regiões mais escuras correspondem às partes da amostra nas quais a massa atômica 
é a mais elevada. 

A MET é extremamente apropriada para obter imagens de nanomateriais. Por exemplo, a imagem de MET vista anteriormente mostra esferas ocas de nitreto de boro, formadas na 
reação entre BBr; e NaN; em autoclave: 


1-7= LL 4] 


a | 





BBr; + 3NaN; BN + 3NaBr + 4N- 


O emprego da amida de sódio no lugar de um precursor azida permite uma síntese à temperatura ambiente: 


> E 


BBr; + NaNH, —— BN + NaBr + 2HBr 


Outras rotas envolvem o emprego de boreto de magnésio ou tetrafluoridoborato de sódio como fonte de boro. Todos são métodos de obtenção de nanoesferas de nitreto de boro em 
uma autoclave: 
BM K, 8h 


2NH,Cl+ MgB; ——————— 2BN + MgCl + dH;, 


ma | TOK, 8h 
SNHaCI + 2MgB, + NaN; ——— 


4BN + 2MEgCL + 10H; + NaCl +2N;» 





TOZ E, 201 


FU, 1 








A pureza e a composição do produto podem ser determinadas usando espec troscopia de fotoelétrons de raios X (veja a Seção 4.12), e a MET é usada para examinar a forma com a qual 
se formou o nitreto de boro. As imagens revelam que 30—40% da amostra é composta de esferas ocas (cada uma delas com um contorno bem definido) de BN. O diâmetro externo de 
uma esfera está na faixa 100—200 nm e a espessura da parede é inferior a 10 nm. A pesquisa acerca da formação dessas esferas ocas de nitreto de boro faz parte de uma iniciativa mais 
ampla para o desenvolvimento de partículas ocas para, por exemplo, catálise, liberação de medicamentos e encapsulamento de agentes biológicos. As esferas ocas de BN, bem como os 
nanotubos de nitreto de boro e de carbono (veja a Seção 28.9, Volume 2), são também materiais em potencial para o armazenamento de hidrogênio (veja o Boxe 10.2). 





Imagens de esferas ocas de nitreto de boro fornecidas por MET. As barras das escalas 100 nm e 125 nm permitem que você estime o diâmetro de cada esfera. 
X. Wang et al. (2003) Chem. Commun., p. 2688. 


Leitura recomendada 


E.M. Slayter and H.S. Slayter (1992) Light and Electron Microscopy, Cambridge University Press, Cambridge. 


O aquecimento do a-BN a =2000 K e pressões acima de 50 kbar na presença de quantidades catalíticas de Li5N 
ou Mg3N> converte-o em um polimorfo mais denso, o NB cúbico (ou B-BN), com a estrutura de blenda de zinco 
(veja a Seção 6.11). A Tabela 13.2 mostra que a distância da ligação B-N no BN cúbico é similar à distância nos 
adutos RN - BR; e maior que no BN hexagonal. Isso dá suporte adicional à presença da ligação m dentro das 
camadas deste último. Em termos estruturais, a forma cúbica de BN lembra o diamante (Fig. 6.20), e os dois 
materiais são quase igualmente duros. O BN cúbico cristalino é denominado borazon, e é usado como abrasivo. 
Um terceiro polimorfo de nitreto de boro (y-BN), com uma estrutura do tipo wurzita, é formado por compressão 
da forma lamelar a =12 kbar. 

Dentre os metais do grupo 13, apenas o Al reage diretamente com o N; (a 1020 K) formando um nitreto; o AIN 
possui uma estrutura do tipo wurtzita e é hidrolisado a NH; em solução diluída de álcali a quente. Os nitretos de 
gálio e índio também cristalizam com a estrutura da wurtzita, e são mais reativos que os análogos de B ou Al. A 
importância dos nitretos dos metais do grupo 13 e dos compostos relacionados MP, MAs e MSb (M = Al, Ga, In) 
reside em suas aplicações na indústria de semicondutores (veja também a Seção 23.4, Volume 2). 


Nitretos de boro ternários 


Nitretos de boro ternários (isto é, compostos do tipo MxB;N>) são uma adição relativamente nova à química do 
boro-nitrogênio. As reações a alta temperatura de BN hexagonal com LisN ou MgsN; levam à formação de 
LiBN: e Mg;BN;3, respectivamente. A reação 13.60 é usada para preparar Na;BN; devido à dificuldade em dispor 
de NaN como material de partida (veja a Seção 11.4). 


L300 K., SGPa 





2Na + NaN; + BN Na;BN, + N, (13.60) 


As determinações estruturais para LisBN,, NasBN» e Mg3BN; confirmam a presença de íons [BN»]” discretos, e 
por isso o Mg:BN3 é mais bem formulado como (Mg”;[BN>]* (Nº). O íon [BN2]7 (13.23) é isoeletrônico e 
isoestrutural com o CO». 


NÆ BÆN 
(13.23) 


Nitretos de boro ternários contendo íons de metais do bloco d não são tão bem representados como aqueles 
contendo metais da série lantanídea. Eles incluem Eus(BN»), Las[BsN$], Las[BsNs][BNs] e Ces[B>N4], que são 
formulados como envolvendo íons [BN>]*, [BNs]*, [B;5N4]º e [BsNs]”. Os compostos de lantanídeos (Ln), 
Ln:[B>N4], contêm um elétron de condução por fórmula unitária; isto é, (Ln'');[B>N4]º (e). Esses compostos 
nitridoboratos podem ser formados por aquecimento (>1670 K) de misturas do lantanídeo metálico em pó, nitreto 
metálico e a-BN, ou por reações de metátese entre Li;BN; e LaCls. Os íons [BN;]^ e [B;N4]º são análogos 
isoeletrônicos do [COs]? e do [C,504]”, respectivamente. As ligações B-N no [BNs]” são equivalentes, e o 
diagrama 13.24 mostra uma série de estruturas de ressonância consistentes com essa observação. A ligação 
também pode ser descrita em termos do modelo de ligação deslocalizada envolvendo interações n entre os orbitais 
2p do N e 2p do B. De maneira similar, séries de estruturas de ressonância ou modelos de ligação deslocalizada 
são necessários para descrever a ligação no [B2N4]® (13.25) e no [B:Ns]” (veja o problema 13.31c no final deste 
capítulo). 


O o] 
B -B E~. 
l= a 2 = sm a 3 Do me 
N N N” N -N 
(13.24) 
N Nº = 2 N | N - 
"A f N A 
B — B7 pe B B- 
o / IN Fj s = 
N NO N N 
(1 3 25) 


As estruturas de Las[B:N$], Las[B:Ns][BN3] e Las[B:Ns][BN3]N no estado sólido mostram que o íon [BsNs]” 
contém um anel de 6 membros, B;N5, com uma conformação em cadeira (diagrama 13.26; os átomos de B são 
mostrados em laranja). Cada átomo de boro está em um ambiente plano, permitindo a ele participar de ligações n 
com o nitrogênio. 





(13.26) 


O composto Mg>[BN5]Cl contém íons [BN,]*” pertencentes ao grupo de pontos Den. O espectro Raman do Mg,[BN,]CI 
apresenta uma linha em 1080 cm™!. (a) Qual é a forma do íon [BN»|*? (b) Que modo vibracional dá origem à linha observada 
no espectro Raman? (c) Por que esse modo vibracional não é ativo no IV? 

[Resp.: Veja a estrutura 13.23 e a Fig. 3.11, juntamente com o texto que a acompanha] 


Espécies moleculares contendo ligações B-N ou B-P 


Já discutimos a formação de ligações simples B-N nos adutos R;N - BH5, e agora vamos ampliar a discussão para 
incluir compostos com ligações múltiplas boro-nitrogênio. 


(13.27) 
A unidade hexagonal BN; na forma lamelar do nitreto de boro aparece em um grupo de compostos chamados 
borazinas. O composto de partida, (HBNH);, 13.27, é isoeletrônico e 1soestrutural com o benzeno. Ele é preparado 


por meio da reação 13.61 a partir do B>5Hs (Fig. 13.8) ou a partir de B-cloroderivado ele mesmo produzido a partir 
do BCI; (Eq. 13.62). 




















o o NaCl, -H> A o 
(13.61) 
| 420K, C, H;C! | 
BCI, + 3NH,C! (CIBNH), 
NalBH,] 
- (HBNH); (13.62) 


O emprego de um cloreto de alquilamônio no lugar de NH,C] na reação 13.62 leva à formação de um derivado N- 
alquila (CIBNR)3, que pode ser convertido em (HBNR); por tratamento com Na[BH,]. 


dp dem 


.. 


A borazina é um líquido incolor (p.fus. 215 K, p.eb. 328 K) com um cheiro aromático e propriedades físicas 
que lembram as do benzeno. As distâncias B-N no anel plano BsN3 são iguais (144 pm) e próximas dos valores 
para a forma lamelar do BN (Tabela 13.2). Isso é consistente com um grau de deslocalização do par isolado de 
elétrons do N em torno do anel, como representado em 13.28. A estrutura 13.27 corresponde a uma forma de 
ressonância da borazina, análoga a uma estrutura de Kekulé para o benzeno. Apesar da distribuição de carga 
formal, uma consideração das eletronegatividades relativas do B (x? = 2,0) e do N (x? = 3,0) indica que o B é 
suscetível ao ataque por nucleófilos, enquanto o N atrai eletrófilos (Fig. 13.23). Assim, a reatividade da borazina 
contrasta fortemente com a do benzeno, embora se deva ter em mente que o CsHs é cineticamente inerte frente à 
adição, por exemplo, de HC] e H20. As Equações 13.63 e 13.64 fornecem reações representativas da borazina; a 
notação da fórmula indica a natureza dos substituintes no B ou no N; por exemplo, (CIHBNH,); contém Cl ligado 
ao B. 


[(HBNH), + 3HC] — (CIHBNH,); reação de adição 
(13.63) 


(HBNH); + 3H,0 — + H(HOJBNH. h reação de adição 
(13.64) 


Cada um dos produtos dessas reações possui uma conformação em cadeira (compare com o ciclo-hexano). O 
tratamento do (CIHBNH,); com Na[BH,| leva à formação de (H:BNH2); (Fig. 13.24a). 





R q F R 
R R R 
(13.29) 


Os derivados da borazina de Dewar 13.29 podem ser estabilizados pela introdução de substituintes 
estericamente restritos apropriados. A Fig. 13.24b mostra a estrutura do N,N,N'“Bus B,B',B"-Ph;B;N5. A 
conformação em “livro aberto’ da rede BsN; imita a da unidade Cs no benzeno de Dewar. Ao comparar as 
distâncias de ligação na Fig. 13.24b com as da Tabela 13.2, observamos que a ligação B-N central em 13.29 é 
mais longa que uma ligação simples típica, as quatro distâncias de 155 pm (Fig. 13.24b) são próximas dos valores 
esperados para ligações simples, e os comprimentos das duas ligações B-N restantes correspondem a ligações 
duplas. As borazinas de Dewar são preparadas por ciclotrimerização de iminoboranos RBNR’ (13.30), embora 
processos de ciclo-oligomerização não sejam simples." Uma família de compostos RBNR" é conhecida, e pode ser 
mantida cineticamente estável frente à oligomerização mediante a introdução de substituintes volumosos e/ou pela 
manutenção de baixas temperaturas. Por exemplo, 'BuBN'Bu (com grupos terc-butila estericamente restritos) tem 
uma meia-vida de 3 dias a 323 K. Iminoboranos podem ser preparados por eliminação de uma espécie apropriada 
a partir de compostos do tipo 13.31 (por exemplo, reação 13.65), e possuem ligações B-N muito curtas (Tabela 
13.2), consistentes com o caráter de ligação tripla. 






Ataque nucleofilico 
no átomo de B 





| so n 
| N Ataque eletrofilico 
Nu no átomo de N 


fa: Fig. 13.23 Na borazina, a diferença nas eletronegatividades do boro e do nitrogênio leva a uma distribuição de carga que 
q ~ torna os átomos de B (mostrados em laranja) e os átomos de N (indicados em azul), respectivamente, suscetíveis a ataques 
nucleofílicos e eletrofílicos. 
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` OoOo + A, =10° bar , - — A 
B—N Me,5iCl + RB=— NR 
/ ` = 
cl SiMes (13.65) 


Os compostos 13.31 podem ser preparados por reações como 13.66 ou 13.67, e a reação 13.68 foi empregada para 
preparar Mes;)BNH,, que foi caracterizado estruturalmente. A distância B-N no Mes;BNH; (Tabela 13.2) implica 


uma ligação dupla, e os planos contendo as unidades C)B e NH; estão próximos da coplanaridade exigida para 
uma sobreposição eficiente dos orbitais atômicos 2p do B e do N na formação da ligação 7. 


MI[BH,] + [R:NH:]CI — Ha BNR, + MCI + 2H; 
(13.66) 
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(c) (b) 


ı Fig. 13.24 Estruturas (determinadas por difração de raios X) de (a) B;NsH, [P.W.R. Corfield et al. (1973) J. Am. Chem. 
* Soc., vol. 95, p. 1480], (b) derivado da borazina de Dewar N,N',N"-'Bu;-B,B',B"-Ph;B;N; [P. Paetzold et al. (1991) Z. 

Naturforsch., Teil B, vol. 46, p. 853], (c) B(NMe2); [G. Schmid et al. (1982) Z. Naturforsch., Teil B, vol. 37, p. 1230, 
estrutura determinada a 157 K]; os átomos de H em (b) e (c) foram omitidos. Código de cores: B, laranja; N, azul; C, cinza; H, 
branco. 





RaBCI + R'3NH + EN — R5BNR' + [EtNH]CI (13.67) 


NH, líquido, E1,0 | 
Mes, BF — LO | Mes,BNH, (13.68) 
NH, F 


Mes = mesitila 

Ao considerar a formação de ligações n B-N, é ilustrativo considerar a estrutura do composto B(NMe,).. 
Como a Fig. 13.24c mostra, cada átomo de B e de N está em um ambiente triangular plano, e as distâncias das 
ligações B-N indicam um caráter parcial p (Tabela 13.2), conforme esperado. Por outro lado, na estrutura do 
estado sólido, a torção das unidades NMe,, que é claramente aparente na Fig. 13.24c, será um obstáculo para uma 
sobreposição eficiente dos orbitais atômicos 2p-2p. Presumivelmente, tal torção decorre de interações estéricas, e 
a estrutura observada do B(NMe,); fornece um exemplo interessante de um balanço sutil de efeitos estéricos e 
eletrônicos. 


Emi 


Faga 


MesB  BMe; 


N 
Ha 


(13.32) 


Com substituntes menos volumosos, os compostos 13.31 dimerizam prontamente. Por exemplo, o MesBNH, 
forma o dímero cíclico 13.32. Enquanto o Me:BNH; é um gás a temperatura ambiente (p.eb. 274 K) e reage 
rapidamente com H20, o dímero 13.32 tem um ponto de fusão de 282 K e é cineticamente estável frente à 
hidrólise pela água. 


(13.33) 


Os compostos 13.30 e 13.31 são análogos aos alquinos e alquenos, respectivamente. Os análogos do aleno, 
13.33, também podem ser preparados, por exemplo, pelo esquema 13.69. Os dados cristalográficos para o 
[Mes-BNBMes,| revelam que os comprimentos das ligações B-N são consistentes com um caráter de ligação 
dupla (Tabela 13.2), e a presença de ligação 7 B-N é adicionalmente reforçada pelo fato de que os planos 
contendo as unidades C)B são mutuamente ortogonais, como mostrado na estrutura de 13.33. 


2*"BuLi em EtsO 


Mes. BNH», 
—*BuH 


(Li(0 Et |NHBMes, | 
Mes BF em Ets0 

2LF 
"BuLi em Et, O 


Li(OEt,);] Mes, BNBMes,| -——- 
"BuH 


(Mes,B),NH 
(13.69) 


Compostos contendo ligações B-P também são conhecidos, e parte da química dessas espécies tem paralelo 
com a química dos compostos contendo ligações B-N, descrita anteriormente. Entretanto, existem algumas 
diferenças significativas, e uma das mais relevantes é que nenhum composto contendo fósforo análogo à borazina 
foi isolado. Monômeros do tipo R»4BPR4 análogos a 13.31 são conhecidos quando R e R' são substituintes 
volumosos. 

A 420 K, o aduto Me,PH : BH; sofre desidrogenação pro duzin do (Me:PBH2) como produto principal e 
(Me,PBH,), como produ to secundário. Dados estruturais para os compostos análogos contendo substituintes 
fenila mostram que, no estado sólido, 13.34 e 13.35 adotam conformações em cadeira e bote-bote, respec 
tivamente. Esses compostos cíclicos também podem ser obtidos aquecendo Ph,PH- BH; a 400 K na presença de 
uma quantidade catalítica do composto de ródio(T) [Rh>(u-CD->(cod)>] (veja a estrutura 24.22, Volume 2 para o 
ligante cod). Todavia, se essa reação é conduzida a < 360 K, a ciclização não ocorre e o produto é 
Ph,PHBH,PPh,BH; (13.36). 
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(13.34) (13.35) 
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(13.36) 


A reação de LIHPhP - BH; com Me HN : BH,Cl1 leva à formação do produto A, que contém boro. O pico de massa mais 
elevado no espectro de massa de A situa-se em m/z = 180. O espectro de RMN de ?!P de uma solução de A mostra um dupleto 
largo em ô —54,8 ppm (J 344 Hz), e o espectro de RMN de !!B{!H} mostra dois dupletos em ô —12,8 ppm (J 70 Hz) e ô —41,5 
ppm (J 50 Hz). O espectro de RMN de !H contém multipletos na faixa ô 7,77—7,34 ppm, sinais largos em ô 4,7, 2,0 e 0,7 ppm, 
um par de dupletos em ô 2,61 ppm (J 35, 5,8 Hz), e uma dupla de sextetos (J 344, 6 Hz). Sugira uma estrutura para A que seja 
consistente com os dados experimentais. Qual a causa do alargamento do dupleto no espectro de RMN de *!P? 

[Resp.: Veja C.A. Jaska et al. (2004) Inorg. Chem., vol. 43, p. 1090] 


Espécies moleculares contendo ligações metal do grupo 13-nitrogênio 


A formação de ligações coordenadas M-N, onde M = Al, Ga, In (e, em menor extensão, TI), dá origem a uma 
grande variedade de complexos, desde RN - GaH; (veja a Seção 13.5) e trans[GaCL(py)]" (py = piridina) até 
espécies cíclicas como (Me,AINMe»), (13.37) ou gaiolas como as apresentadas na Fig. 13.25. As distâncias nas 
ligações desses compostos são consistentes com ligações localizadas de 2 centros e 2 elétrons. 


(13.37) 


Compostos contendo ligações AI-N e Ga-N são interessantes como precursores de nitretos de alumínio e de gálio. 
Os adutos simples são preparados combinando ácidos e bases de Lewis apropriados. Entretanto, quando aminas 
primárias ou secundárias reagem com os compostos organoalumínio, organogálio ou organoindio, as reações são 
normalmente acompanhadas por eliminação de Hz ou de um alcano, produzindo compostos cíclicos ou gaiolas 
(Egs. 13.70-13.72). A dependência da reação em relação à temperatura é ilustrada pela reação 13.73 versus 13.74. 
Em geral, a eliminação de alcano de R;Al : NH5R' leva à formação de dimeros e trimeros de fórmula (R,4AINHR 9 
(n=2,3) 
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Fig. 13.25 Estruturas de alguns aglomerados de compostos de alumínio- nitrogênio representativos. Os esquemas de ligações 
localizadas são apropriados para cada gaiola (veja o Problema 13.24 ao final deste capítulo). 


e eliminações adicionais de alcanos levam ao aparecimento de oligômeros superiores do tipo (RAINR') (n > 3). 


nNa/AIH,| + nRNH, — (HAINR), + nNaH + 2nH; 


(13.70) 
HAlR; + nR NH; — (RAINR |, + 2nkH (13.71) 
nGaR, + nR3NH — (RoGaNR:), + ARH (13.72) 
| 340K | a 
3AlMe;, + 3MeNH, ——— | Mes AINHMe) + 3CH, 
(13.73) 
PMI R 
TAIMe, + 7MeNH, — (Mes AINHMe); + 7CH, 
(13.74) 


Compostos contendo ligações múltiplas M=N ou M=N não têm um papel relevante na química dos metais do 
grupo 13. O composto cíclico fMeAIN(2,6-'Pr,C6Hs)!3 (Fig. 13.26) foi isolado e consiste em um anel plano 
AbNs. O composto parece ser um análogo de um derivado da borazina. Entretanto, não há evidência para 
nenhuma contribuição n AI-N significativa para a ligação (ou seja, a sobreposição 3p-2p é desprezível), ainda que 
as ligações AI-N sejam mais curtas (178 pm) que uma ligação simples típica (185-200 pm). Os substituintes 
estericamente restritos presentes no £$MeAI-N(2,6-'Pr,C6H3)!3 e outros substituintes relacionados têm um papel 
vital na estabilização de uma variedade de compostos bastante incomuns do grupo principal (veja a Seção 14.3 e o 
Capítulo 23, Volume 2). 





E. Fig. 13.26 Estrutura do £MeAIN(2,6-'Pr,C,H;)!; determinada por difração de raios X [K.M. Waggoner et al. (1988) 
q e Angew. Chem. Int. Ed., vol. 27, p. 1699]; os átomos de H foram omitidos para maior clareza. Código de cores: Al, 
amarelo; N, azul; C, cinza. 


13.9 Do alumínio ao tálio: sais de oxiácidos, quimica em solução aquosa e complexos 


Sulfato de alumínio e alumens 
Um alúmen tem a fórmula geral M'M"(S04)2 - 12H20. 


Os oxissais solúveis de Al mais importantes são indubitavelmente Al(SO4); © 16H20 e os sulfatos duplos 
MAI(SO4) - 12H20 (alumens). Nos alumens, M* é normalmente K”, Rb”, Cs* ou [NH,4]”, mas também existem 
compostos de Lit, Nat e TI". O íon AP” pode ser substituído por outro íon Mº*, mas seu tamanho deve ser 
comparável; são possíveis os metais Ga, In (mas não TD, Ti, V, Cr, Mn, Fe e Co. O íon sulfato em um alúmen 
pode ser substituído por [SeO4]”. Os alumens ocorrem na natureza em xistos de alumens, mas são bem 
conhecidos em experimentos de crescimento de cristais. Belos cristais octaédricos são característicos, por 
exemplo, nos compostos KAI(S04) : 12H20, incolor, ou KFe(SO4) : 12H50, púrpura. A cor púrpura deste último 
composto advém da presença do íon [Fe(OH,)]” e, em todos os alumens, o íon Mº* é coordenado 
octaedricamente por seis ligantes aquo. As moléculas de água restantes são mantidas na rede cristalina por meio 
de ligações de hidrogênio e conectam os cátions hidratados aos ânions. O sulfato de alumínio é empregado na 
purificação da água (veja o Boxe 16.3), para a remoção de fosfato e matéria coloidal, cuja coagulação é facilitada 
pela carga elevada do cátion Al”. 


Aquaíons 


Os aquaíons Mº* (M = Al, Ga, In, TI) são ácidos (veja a Eq. 7.34) e a acidez aumenta de cima para baixo no 
grupo. As soluções de seus sais são consideravelmente hidrolisadas, e sais de ácidos fracos (como carbonatos e 
cianetos) não podem existir em solução aquosa. Estudos de espectroscopia de RMN de soluções mostram que, em 
meio ácido, o AlI(III) está presente como [AI(OH,)|**, octaédrico, mas a elevação do pH leva à formação de 
espécies multinucleares como [Al;(0H)53]** (13.38) e [AL(OH),6]”'. Um novo aumento do pH leva à precipitação 
do AI(OH); em solução alcalina, os ânions aluminato [AI(OH),] (tetraédrico), [AI(OH)]* (octaédrico) e 
[(HO)AI(u-O)AI(OH)3]” e outras espécies poliméricas estão presentes. A química em solução aquosa do Ga(IIN) 
lembra a do Al(III), mas os metais mais pesados não são anfóteros (veja a Seção 13.7). 


d+ 
H-0 OH. 
) a : 
H0, | De, | OH: 
A] AU 
po” | ~o | WOH 
mo ™ o, 
(13.38) 


Reações redox em solução aquosa 


Os potenciais-padrão de redução dos pares Mº'/M (Tabela 13.1) mostram que o Al (aq) é muito menos 
facilmente reduzido em solução aquosa que os íons Mº* dos elementos mais pesados. Isso pode ser atribuído, em 
parte, à energia de Gibbs de hidratação mais negativa do íon Al'*, que é menor. Entretanto, um fator importante 
que contribui (esquema 13.75) para a diferenciação entre os valores de E° para os pares Al% /Ale Ga” /Ga é o 
aumento significativo da somas das primeiras três energias de ionização (Tabela 13.1). 


a rideg l Ania" ti. DEI, 3 A H’ | 
M (aq) - M” (g) - Mig) - Mis) 


(13.75) 


Embora In(1) possa ser obtido em baixas concentrações pela oxidação de um anodo de In em HCIO, diluído, a 
solução libera rapidamente H, formando In(IIN). Para o par Inº'/In* foi determinado um valor de Eº = —0,44V (Eq. 
13.76). 


In*(aq)+2e” — Int (ag) E° = -044V (13.76) 


No caso do par Ga”'(aq)/Ga'(ag), foi determinado um valor de Eº é —0,75V; portanto, estudos com Ga! em 
solução aquosa são raros devido à facilidade de oxidação de Ga* a Ga”. O composto Ga'[GaCl,] (veja o final da 
Seção 13.6) pode ser usado como uma fonte de Ga” em solução aquosa, mas é muito instável frente à oxidação, e 
reduz rapidamente [15], Br, aquoso, [Fe(CN)s]” e [Fe(bpy)s]”*. 





O diagrama de potencial para o índio em solução ácida (pH = 0) é dado a seguir; os potenciais-padrão 
redox são expressos em V: 


[1,44 0,14 
In*+ - Int - In 


E” 
Determine o valor de E° para o par In**/In. 
O método mais rigoroso é determinar AGº (298 K) para cada etapa, e depois calcular E° para o par Inº* /In. 


Entretanto, não é necessário calcular AGº para cada etapa; em vez disso, expressamos os valores de AGº em 
termos da constante de Faraday (veja o Exemplo resolvido 8.7). 


A redução de Inº* a In* é um processo que envolve dois elétrons: 


AG", =-—-[2 x F x (—0,44)] = +0,88F J mol 


A redução de In" a In é um processo que envolve um elétron: 
AG; = -|1 x F x (—0,14)) = +0,14F Jmol”! 

Em seguida, encontramos AGº para a redução de In?" a In: 

AG? = AG”, + AG", = +0,88F + 0,14F = 41,02F I mol! 


A redução de Inº* a In é um processo que envolve três elétrons, e Eº é encontrado a partir do valor correspondente 
de AGº: 


AG” 1,02F 


E = 


—0,34V 








zF 3F 





1. O diagrama de potenciais para o gálio (em pH = 0) é o seguinte: 


Us E” 
Ga?* = Gat - Ga 


| A, | 


Calcule um valor de Eº para o par Ga*/Ga. 
[Resp.: 0,15 V] 


2. O diagrama de potenciais (em pH = 0) para o tálio é o seguinte: 


EP m OM 


+0,72 


TI” Ti 








Determine o valor de Eº para a redução de TIY a TI”. 


[Resp.: +1,25 V] 


3. Construa diagramas de Frost-Ebsworth para Ga, In e Tl em pH = 0. Use esses diagramas para comentar (a) as capacidades 
relativas de Gat, In** e TPt em atuarem como agentes oxidantes nessas condições, e (b) as estabilidades relativas do 
estado de oxidação +1 de cada elemento. 


O valor de Eº para a reação de redução de TI(II) a TI(I) em HClIO, molar é +1,25 V, e nessas condições, 
TI(II) é um poderoso agente oxidante. Todavia, o valor de Eº depende do ânion presente e do complexo formado 
(veja a Seção 8.3). O TI(I) (assim como os íons dos metais alcalinos) forma poucos complexos estáveis em 
solução aquosa, enquanto o TI(III) é fortemente complexado por uma variedade de ânions. Por exemplo, considere 
a presença de Cl em solução. Enquanto TIC] é razoavelmente insolúvel, TI(II) forma o complexo solúvel [TIC |" 
e, em [Cl] = 1 mol dm”, E(TPYTI!) = +0,9 V. O tálio(IIN) forma um complexo mais estável com I que com CF, 
e em elevadas concentrações de [I], [TIL] é produzido em solução, embora E°(TP*/TI® seja mais positivo que 
E(Lb/21) (+0,54 V) e TH seja muito pouco solúvel. Assim, enquanto os valores tabelados de potenciais de 
redução para os pares TI*/TI* e 5/21 sugerem que o I aquoso reduz TI(III) a TI(I) (veja o Apêndice 11), na 
presença de concentrações elevadas de I, TI(III) é estabilizado. Além disso, a adição de T a soluções de TIL (veja 
a estrutura 13.17), que contêm [If (isto é, l + I), leva à reação 13.77, em que TI(I) é oxidado a TI(IN). 

Ti, +r — [TI (13.77) 


Em meio alcalino, o TI(I) também é facilmente oxidado, pois o TIOH é solúvel em água e o óxido hidratado TO; 
(que está em equilíbrio com os íons TI** e [OH] em solução) é muito pouco solúvel em água (Kps =10*). 

Os dados eletroquímicos (obtidos a partir de voltametria cíclica e de técnicas com eletrodo de disco rotatório; 
veja o Boxe 8.2) para a redução de dois elétrons de TI°* a TI* em solução aquosa são consistentes com a formação 
de uma espécie intermediária transiente de TI(II), [TI-TI]**, formada nas vizinhanças do eletrodo. 


Complexos de coordenação dos íons Mº* 


É conhecida uma grande variedade de complexos de coordenação dos íons metálicos do grupo 13. A coordenação 
octaédri ca é comum, por exemplo, [M(acac):] (M = Al, Ga, In), [M(ox)3]” (M = Al, Ga, In) e mer-[Ga(N3)s(py)3] 
(veja a Tabela 7.7 para as es tru turas e as abreviações dos ligantes). A Fig. 13.27a mostra a estrutura de 
[Al(ox)3]”. Os complexos [M(acac);] são estruturalmente relacionados com [Fe(acac)3] (veja a Fig. 7.10). Na 
Seção 7.11, discutimos a influência do [H'] na formação de [Fe(acac)3], e argumentos similares podem ser 
aplicados aos íons complexos dos metais do grupo 13. 





O 
(13.39) 


A desprotonação da 8-hidroxiquinolina produz o ligante bidentado 13.39, que possui várias aplicações. Por 
exemplo, o Al! pode ser extraído por solventes orgânicos na forma do complexo octaédrico [AI(13.39);], 
produzindo uma forma passível de ser pesada para o metal em análise gravimétrica. 

Complexos envolvendo ligantes macrocíclicos contendo grupos carboxilato ou fosfato ligados têm despertado 
interesse para o desenvolvimento de complexos metálicos de alta estabilidade adequados para aplicações in vivo; 
por exemplo, complexos contendo radioisótopos tendo tumores como alvo. A incorporação de *'Ga (emissor y, t} 
= 3,2 dias), “Ga (emissor ß*, t} = 68 min) ou In (emissor y, t} = 2,8 dias) em tais complexos produz compostos 
com potencial radiofarmacêutico. A Fig. 13.27c mostra um exemplo de um ligante bem estudado que forma 
complexos muito estáveis com Ga(IIN) e In(IIN) (log K > 20). O modo como esse ligante encapsula o íon Mº* com 
três átomos de N doadores inseridos em um arranjo facial (fac) pode ser visualizada na Fig. 13.27b. 





(a) (b) (c) 


EX: Fig. 13.27 Estruturas (difração de raios X) de (a) [A1(0x)}]™ no sal de amônio [N. Bulc et al. (1984) Acta Crystallogr., 
ue Sect. C, vol. 40, p. 1829], e (b) [GaL] [C.J. Broan et al. (1991) J. Chem. Soc., Perkin Trans. 2, p. 87], em que o ligante L>- 

é mostrado no diagrama (c). Os átomos de hidrogênio foram omitidos de (a) e (b); código de cores: Al, cinza-claro; Ga, 
amarelo; O, vermelho; C, cinza; N, azul. 


Observamos na Seção 13.6 que o InCl é virtualmente insolúvel na maioria dos solventes orgânicos. Em 
contraste com isso, o sal triflato, InSOsCF5, dissolve-se em uma variedade de solventes, tornando-o uma fonte 
mais conveniente de In(1). O sal pode ser estabilizado como um complexo de éter coroa (Fig. 13.28); sua estrutura 
no estado sólido mostra uma distância In—O (triflato) (237 pm) mais curta que as distâncias da ligação In—O (éter) 
(em média, 287 pm). 





T>, Fig. 13.28 Estrutura do [In(18-coroa-6)][CF;SOs] determinada por difração de raios X [C.G. Andrews et al. (2005) 

ue Angew. Chem. Int. Ed., vol. 44, p. 7453]; a representação usando o modelo de espaço preenchido ilustra a incorporação do 

In(1) central dentro do éter coroa, e a interação entre In" e os íons [CF;SOs]. Código de cores: In, azul; O, vermelho; C, 
cinza; S, amarelo; F, verde. 


13.10 Boretos metálicos 


Os boretos metálicos no estado sólido se caracterizam por serem extremamente duros e não voláteis, sendo 
materiais quimicamente inertes de alto ponto de fusão. Eles são industrialmente importantes, com emprego em 
materiais refratários, pontas de foguetes e lâminas de turbinas, ou seja, componentes que devem resistir a esforços 
extremos, choques e altas temperaturas. Os boretos LaBs e CeBs são excelentes fontes de emissão termiônica de 
elétrons, e cristais isolados são usados como materiais de catodo em microscópios eletrônicos (veja o Boxe 13.8). 

As rotas de preparação de boretos metálicos são variadas, bem como suas estruturas. Alguns boretos podem ser 
sintetizados por combinação direta dos elementos a altas temperaturas, e outros a partir de óxidos metálicos (por 
exemplo, reações 13.78 e 13.79). 


carbeto de boro'carbono, À 


Elo O = EuB, (13.78) 


Na, å 





Os boretos metálicos podem ser ricos em boro ou em metal, e as famílias gerais incluem MB3, MB4, MBs, MB»pọ, 
MB:2, M2B5 e M:B, (ricos em B), e M;B, M4B, MsB, MB, e M-B; (ricos em M). As fórmulas não possuem 
relação com aquelas esperadas com base nos estados de oxidação formais do boro e do metal. 


A diversidade estrutural desses materiais é grande demais para que se faça uma discussão completa aqui, mas 
podemos, por conveniência, considerá-los em termos da classificação mostrada na Tabela 13.3, onde são 
identificados com base no arranjo de átomos de B no seio de uma rede do metal hospedeiro. A estrutura dos 
boretos MBs (por exemplo, CaBs) assemelha-se a uma estrutura do tipo CsCl com unidades Bs (Tabela 13.3) 
substituindo os íons CI. Entretanto, as distâncias B-B entre octaedros Bs adjacentes são similares aquelas dentro 
de cada unidade; por isso um modelo do tipo “íon discreto” não é apropriado. O tipo de estrutura do MB‚2 (por 
exemplo, UB;,>) pode ser descrito em termos de uma estrutura de NaCl, na qual os íons CI foram substituídos por 


icosaedros B;> (Tabela 13.3), mas, novamente, um modelo iônico não é adequado. 


Embora este resumo a respeito dos boretos metálicos seja breve, ele ilustra a complexidade das estruturas 
frequentemente encontradas na química do boro. O interesse na pesquisa com boretos metálicos vem sendo 
estimulado desde 2001, devido à descoberta de que o MgB2 é um supercondutor com uma temperatura crítica, Te, 


de 39 Kİ (veja a Seção 28.4, Volume 2). 


Tabela 13.3 Classificação das estruturas dos boretos metálicos no estado sólido 


Descrição da organização dos átomos Representação pictórica da associação 
de boro entre os átomos de boro 


Átomos de B isolados 
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(Ligações B-B em icosaedros adjacentes não estão 


mostradas) 


Exemplos de boretos metálicos que 
adotam cada tipo de estrutura 


NiB, Mn,B, Pd,B,. Ru,B, 
CrsB; 
V,B,. Cr,B,, HfB. CrB, FeB 


Ta;B, 


MeB,, TiB,. CrB,. ThB., WB, 


Li,B,. CaB,, LaB,, CeB, 


ZBan UB, 


13.11 Aglomerados de boranos e carboboranos deficientes em elétrons: uma introdução 


Esta seção introduz os aglomerados deficientes em elétrons contendo boro, focando os pequenos aglomerados 
[BsH6]”, BsHo e B4Hio. Um tratamento abrangente dos aglomerados de boranos e carboboranos está além do 
escopo deste livro, mas descrições mais detalhadas podem ser encontradas nas referências citadas ao final deste 
capítulo. 


Uma espécie deficiente em elétrons possui menos elétrons de valência que o necessário para se ter uma ligação localizada. Em um aglomerado, os átomos formam uma estrutura do 
tipo gaiola. 
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e: Fig. 13.29 (a) Estruturas de [BsHs]”, BsHo e B,H,o; código de cores: B, azul; H, branco. (b) Representação esquemática 
À da formação de gaiolas nido (com n = 5) e aracno (com n = 4) a partir de uma gaiola deltaédrica closo com n = 6. 


O trabalho pioneiro de Alfred Stock entre 1912 e 1936 revelou que o boro formava uma variedade de hidretos 
com diversas nuclearidades. A partir desses estudos iniciais, o número de hidretos de boro neutros e aniônicos 
aumentou muito; as estruturas de três dos pequenos boranos estão mostradas na Fig. 13.29. As classes de 
aglomerados de hidretos de boro a seguir são mais comumente encontradas: 


e Em um aglomerado closo, os átomos formam uma gaiola fechada deltaédrica e têm fórmula geral [B.H,]” (por 
exemplo, [BcHs]”). 

e Em um aglomerado nido, os átomos formam uma gaiola aberta derivada de um deltaedro fechado contendo um 
vértice não ocupado; as fórmulas gerais são do tipo BaHn+4, [BrHn,3] etc. (por exemplo, BsHo, [BsHg|). 

e Em um aglomerado aracno, os átomos formam uma gaiola aberta derivada de um deltaedro fechado com dois 
vértices não ocupados; as fórmulas gerais são BnHn+6, |BnHn+5 etc. (por exemplo, B4H10, [BsH]”). 

e Em um aglomerado hipo, os átomos formam uma gaiola aberta derivada de um deltaedro fechado com três 
vértices não ocupados; esse grupo tem poucos representantes, cujas fórmulas gerais são BrHn.s, [BrH,| etc. 

e Um aglomerado conjuncto consiste em duas ou mais gaiolas conectadas por compartilhamento de um átomo, de 
uma ligação externa, de uma aresta compartilhada ou de uma face comum (por exemplo, {BsHg}2). 


Um deltaedro é um poliedro que apresenta apenas faces triangulares; por exemplo, um octaedro. 


Nas décadas de 1950 e 1960, houve um interesse considerável na possibilidade de se empregar hidretos de 
boro como combustíveis de alta energia, mas, na prática, é dificil assegurar a combustão completa a B203, e 
polímeros não voláteis tendem a entupir os dutos de escapamento. Embora o interesse em aplicações como 


combustível tenha cessado, os boranos permanecem um fascínio para os químicos teóricos e especializados em 
estruturas. 

O nome de um borano denota o número de átomos de boro, o número de átomos de hidrogênio e a carga total. 
O número de átomos de boro é expresso por um prefixo grego (d1-, tri-, tetra-, penta-, hexaetc.), com exceção dos 
números nove e onze, para os quais os prefixos latinos nonae undecasão usados. O número de átomos de 
hidrogênio é mostrado em algarismos arábicos entre parênteses ao final do nome (veja a seguir). A carga para um 
ion é assinalada ao final do nome; a nomenclatura para os ânions se distingue daquela para os boranos neutros 
(veja exemplos a seguir). Como prefixo, a classe do aglomerado (closo-, nido-, aracno-, conjunctoetc.) deve ser 
introduzida. 


e [B5Hs]” closo-hexa-hidro-hexaborato(2-—) 
e B4Hıo aracno-tetraborano(10) 

e BsH nido-pentaborano(9) 

BsH1o nido-hexaborano(10) 


Os boranos superiores podem ser preparados por pirólise controlada de B>Hs na fase de vapor. A pirólise de 
B>Hs em um reator quente-frio (isto é, um reator que contém uma interface entre duas zonas de temperaturas 
extremas) produz, por exemplo, B4Hio, BsH, ou BsHs, dependendo da temperatura da interface. O 
decaborano(14), BioHi;4, é produzido pelo aquecimento de B>5Hs a 453—490 K sob condições estáticas. Tais 
métodos são complicados pela interconversão de um borano em outro, por isso é desejável desenvolver sínteses 
seletivas. A reação entre B2H6 e Na[BH4] (Eq. 13.80) produz Na[BsHs], que possui o íon [BsHs| (13.40). 





(13.40) 
O [B:;Hg] é um precursor conveniente para B,H,,, BsHo e [B6H6] (Eqs. 13.81-13.83). 


363 K em diglima 


B H + Na[BH,| 





Na [B; Ha) + H- 


(13.50) 


4Na[B,H;] + 4HCI — 3B4H ip + 3H, + 4NaCI 





(13.81) 
IBK n o a ani 
En 3B; Ha j 4H, | à Br (15.02, 
l 435 Kem diglima f : . x 
2NaiB:H;| E Na,|BsHg] + 5H- (13.83) 


(Diglima: veja a estrutura 13.2) 


A formação de Na,[BsHs] na reação 13.83 compete com a de Naz[BioH10] e Na,[B,5H,5] (Eqs. 13.84 e 13.85), ca 
reação produz Na»[BsHs]| com baixo rendimento. A partir de Na[B;Hg], preparado in situ pela reação 13.80, uma 
razão molar típica [BsHs]” : [BioHio]”: [B5H,5]” a partir da combinação das reações 13.83-13.85 é 2:1:15. 


435 K em dighma 


4NalB;H, = Na:[BioHio] + 2Na|BH,] + 7H; 
(13.84) 



































- 435 K em diglima 
5Nal|B, Ha 





BH, Ir Na |BH,. T SH 


(13.85) 





Na, 


Elevados rendimentos em Na,[BsHs] são obtidos mudando a síntese in situ do Na[BsHs] para a reação 13.86, 
seguida de aquecimento em diglima sob refluxo por 36 horas. 


37a K em diglima 





SNa[BH,] + 4Et,0-BF; 
2NalB;H,] + 2H, + 3Na[BF,] + 4Et0 
(13.86) 


O diânion [BsHs]” tem uma gaiola octaédrica fechada Bs (Fig. 13.29a) e é um aglomerado closo. Cada átomo de 
B está conectado a outros quatro átomos de B dentro da gaiola e a um átomo de H terminal. A estrutura de BsHo 
(Fig. 13.29a) consiste em uma gaiola piramidal de base quadrada de átomos de B, cada um dos quais contém um 
átomo de H terminal. Os quatro átomos de H restantes ocupam sítios em pontes B-H-B em torno da face 
quadrada da gaiola. A Fig. 13.29a mostra a estrutura do B4Hı0, na qual dois triângulos B; compartilhando uma 
aresta formam uma estrutura aberta. Os átomos de B internos têm, cada um deles, um átomo de H terminal, e dois 
átomos de H terminais estão ligados a cada um dos átomos de B externos. Os quatro átomos de H restantes estão 
envolvidos nas pontes B-H-B. Os dados de difração de raios X dos sais de K*, Cs”, [L(NH;)4]' e 1- 
aminoguanidínio mostram que as distâncias das ligações B-B no [BsHs]” são iguais (172 pm), mas no BsHs as 
arestas que não contêm ligações B-B na ponte (apical-basal, 166 pm) são mais curtas que as arestas que têm 
átomos de H na ponte (basal-basal, 172 pm). Os átomos apical e basal no BsHy estão definidos na estrutura 13.41. 
Uma situação similar é observada no B4H;o (arestas contendo H em ponte = 186 pm, e a única ligação B-B em 
aresta = 173 pm a partir de dados de difração de raios X). O intervalo de distâncias da ligação B-B nessas três 
gaiolas é significativo e, à luz da discussão que se segue sobre a ligação, é instrutivo comparar essas distâncias 
com o dobro do raio covalente do B (rev = 88 pm). Arestas B-B mais longas são observadas em outros 
aglomerados (por exemplo, 198 pm no B,0H14), mas ainda são consideradas interações de ligação. 


Átomo apical 
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a ro 
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(13.41) 


Formalmente, podemos considerar a estrutura do BsHo como relacionada àquela do [B6H6] pela remoção de 
um vértice da gaiola octaédrica do Bs (Fig. 13.29b). De modo similar, a gaiola B4 no BsHy está relacionada àquela 
do BsHy por meio da remoção de outro vértice. A remoção de um vértice é acompanhada da adição de átomos de 
H em ponte. Essas observações permitem discutir a ligação nos boranos. O primeiro ponto é que aglomerados 
contendo boro e aglomerados relacionados exibem estruturas nas quais a ligação não é prontamente representada 
em termos de modelos de ligação localizada. Isso contrasta com a situação no B>Hs, [BH4| e [BHs], onde 
interações 2c-2e e 3c-2e podem representar adequadamente as distribuições dos elétrons de valência. ! Uma 
solução satisfatória para esse problema é considerar uma abordagem deslocalizada e lançar mão da teoria OM 
(veja o Boxe 13.9). A situação foi muito ajudada por um conjunto de regras empíricas desenvolvido por Wade, 
Williams e Mingos. As regras de Wade iniciais podem ser resumidas como segue, e deltaedros “pais” são 
mostrados na Fig. 13.30: 





Na Seção 24.5, Volume 2, discutiremos o princípio isolobal e a relação entre as propriedades ligantes dos diferentes fragmentos de aglomerados. A ligação em aglomerados contendo 
boro e, de uma maneira geral, em aglomerados organometálicos, é convenientemente tratada em termos da teoria dos orbitais moleculares. Neste boxe, mostraremos como os orbitais 
de fronteira (isto é, os OM ocupados de mais alta energia e os OM vazios de mais baixa energia) das seis unidades BH se combinam para produzir os sete OM ligantes no [B6H6]%. Este 
ânion closo possui uma simetria Oh: 





Após levar em conta o orbital ligante B-H localizado (Gu) e seu correspondente orbital antiligante, um fragmento BH tem três orbitais remanescentes que são classificados como seus 
orbitais de fronteira: 


E oM 


e > X Orbitais tangenciais 


| Os Orbital radial 


3 — 


Se considerarmos os fragmentos BH presentes nas orientações mostradas no diagrama estrutural à esquerda, então os três orbitais de fronteira podem ser classificados como um orbital 
radial (apontando para o interior da gaiola Bs) e dois orbitais tangenciais (sobre a superfície do aglomerado). Quando as seis unidades BH se juntam, um total de (6 x 3) orbitais se 
combinam produzindo 18 OM, sete dos quais possuem um caráter de ligante no aglomerado. As interações que dão origem a esses OM ligantes são mostradas a seguir. Os 11 OM não 
ligantes e antiligantes são omitidos no diagrama. 


E omi 


de fronteira 
estão disponiveis 


Seis conjuntos i 
desses orbitais J — 
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Seis B= H 





[BH] 


Uma vez construído o diagrama de interação dos orbitais moleculares, os elétrons que estão disponíveis no [BsHs]”” podem ser acomodados nos OM de mais baixa energia. Cada unidade 
BH fornece dois elétrons e, além disso, a carga 2- fornece dois elétrons. Portanto, há um total de sete pares de elétrons disponíveis, que ocuparão completamente os sete OM ligantes 
mostrados no diagrama anterior. Ao relacionar isso com as regras de Wade, a abordagem por meio dos OM mostra que existem sete pares de elétrons para uma gaiola c/oso que 
apresenta seis vértices nos aglomerados. 
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Fig. 13.30 As gaiolas deltaédricas com 5-12 vértices que são as gaiolas pai usadas em conjunto com as regras de Wade para 
interpretar as estruturas dos aglomerados de boranos. Como esquema geral (mas não infalível), quando se remove um vértice 
dessas gaiolas para gerar estruturas nido, remove-se um vértice de conectividade três de uma bipirâmide triangular, qualquer 
vértice de um octaedro ou icosaedro, um “capuz” de um prisma triangular triencapuzado ou de um antiprisma quadrado 
biencapuzado, e um vértice de mais alta conectividade dos deltaedros restantes. Veja também a Fig. 13.35 para as gaiolas de 13 
vértices. 


e uma gaiola com n vértices de um aglomerado deltaedro closo exige (n + 1) pares de elétrons que ocupam (n + 
1) OM higantes no aglomerado; 

e a partir de uma gaiola closo “pai” com n vértices, um conjunto de gaiolas mais abertas (nido, aracno e hipo) 
pode ser obtido, em que cada gaiola possui (n + 1) pares de elétrons ocupando (n + 1) OM ligantes no 
aglomerado; 

e para um deltaedro closo pai com n vértices, os aglomerados nido relacionados possuem (n — 1) vértices e (n + 1) 
pares de elétrons; 

e para um deltaedro closo pai com n vértices, os aglomerados aracno relacionados possuem (n — 2) vértices e (n + 
1) pares de elétrons; 

e O para um deltaedro closo pai com n vértices, os aglomerados hipo relacionados têm (n — 3) vértices e (n + 1) 
pares de elétrons. 


Ao contar o número de elétrons ligantes no aglomerado disponíveis em um borano, inicialmente quebramos 
formalmente o aglomerado em fragmentos e determinamos o número de elétrons de valência com que cada 
fragmento pode contribuir para a ligação no aglomerado. Um procedimento é o seguinte: 


e Determinamos quantas unidades {BH} estão presentes (ou seja, admitimos que cada átomo de B contém um 
átomo de hidrogênio terminal); cada unidade {BH} fornece dois elétrons para a ligação na gaiola (dos três 
elétrons de valência do B, um é usado para formar uma ligação B-H localizada terminal, deixando dois para as 
ligações no aglomerado). 

e Contamos quantos átomos de H adicionais existem; cada um deles fornece um elétron. 

e Adicionamos o número de elétrons disponíveis a partir dos fragmentos do aglomerado e levamos em conta 
qualquer carga global presente. 

e O número total de elétrons corresponde a (n + 1) pares de elétrons, e assim, o número de vértices, n, do 
deltaedro pai pode ser estabelecido. 

e Cada unidade {BH} ocupa um vértice no deltaedro pai e a partir do número de vértices deixados vazios a classe 
do aglomerado pode ser determinada; caso os vértices não sejam equivalentes, o primeiro deles a ser deixado 
vazio tende a ser ou um dos que possui a maior conectividade ou um “capuz” nas estruturas “encapuzadas” (por 
exemplo, n = 9 e 10 na Fig. 13.30). 

e Átomos adicionais de H são colocados em sítios nas pontes ao longo das arestas B-B em uma face aberta do 
aglomerado, ou em sítios terminais extras, normalmente disponíveis se há qualquer átomo de B de 


conectividade especialmente baixa. 





Explique por que [BHs] adota uma gaiola octaédrica. 


Existem seis unidades {BH} e não há átomos de H adicionais. 
Cada unidade (BH! fornece dois elétrons de valência. 
Existem dois elétrons provenientes da carga 2-. 

Número total de elétrons ligantes disponíveis na gaiola 


= (ő X 2) + 2 = 14 elétrons 
= 7 pares 
Assim, o [BsHs]” possui sete pares de elétrons para ligar seis unidades {BH}. 


Isso significa que existem (n + 1) pares de elétrons para n vértices e, portanto, o [BsHs]” é uma gaiola closo, 
um deltaedro com seis vértices, isto é, adota-se a configuração de um octaedro (veja a Fig. 13.30). 





Consulte a Fig. 13.30. 


1. Interprete por que o [B,»H,,]” adota uma estrutura icosaédrica para a gaiola de boro. 


2. Mostre que a estrutura antiprismática quadrada biencapuzada observada para a gaiola de boro no [B,H10]” é consistente 
com as regras de Wade. 


3. Em cada uma das espécies vistas a seguir, interprete as estruturas das gaiolas de boro observadas com base nas regras de 
Wade: (a) BsH5 (pirâmide de base quadrada); (b) B,4H,, (dois triângulos unidos pelas arestas, Fig. 13.29); (c) [BH] (uma 
pirâmide de base pentagonal); (d) BsH,, (uma rede aberta de três triângulos unidos pelas arestas). 





Sugira uma estrutura provável para o [BsHs]. 


Existem cinco unidades {BH} e três átomos de H adicionais. 
Cada unidade (BH! fornece dois elétrons de valência. 
Existe um elétron proveniente da carga 1-. 

Número total de elétrons ligantes disponíveis na gaiola 


=(5x2)+3+1=l4elétrons 
= 7 pares 
Sete pares de elétrons são consistentes com o deltaedro pai contendo seis vértices, isto é, (n + 1) = 7, e por isso 
n=6. 
O deltaedro pai é um octaedro e o núcleo Bs do [BsHg] será derivado do octaedro contendo um vértice vazio: 
Remoção 


de um 
vértice 





cloro mudo 


Os três átomos adicionais de H formam pontes B-H-B ao longo de três das quatro arestas B-B da face (quadrada) 
aberta da gaiola Bs. A estrutura prevista para o [BsHg| é: 


@ -BH 








Consulte a Fig. 13.30. 


1. Confirme as seguintes classificações segundo as regras de Wade: (a) [BoH5]”, closo; (b) BsHyo, nido; (c) B4Hio, aracno; 
(d) [BsHs)”, closo; (e) [B11 H3], nido. 


2. Sugira estruturas prováveis para as seguintes espécies: (a) [BoH5]”: (b) B6H10; (c) B4H10; (d) [B8H8]7. 
[Resp.: (a) Prisma triangular triencapuzado; (b) pirâmide de base pentagonal; (c) veja a Fig. 13.29; (d) dodecaedro] 


Os tipos de reações que os aglomerados de boranos participam dependem da classe e do tamanho da gaiola. Os 
aglomerados [BsHs]” e [B,H,]|” são exemplos de diânions hidroboratos closo; BsHọ e B4Hio são, 
respectivamente, exemplos de pequenos boranos nido e aracno. 

O desenvolvimento da química do [BsHs]” foi relativamente lento, mas o surgimento de rotas sintéticas 
aprimoradas (veja a Eq. 13.86 e o texto que a acompanha) tornou hoje esse diânion mais acessível. A reatividade 
do [BsHs]” é influenciada por sua capacidade de atuar como uma base de Bronsted (pK, = 7,0). A protonação de 
Cs2[B6H6] (usando HCI) produz Cs[BsH+]. Essa reação é atípica dos diânions hidroborato closo. Além disso, o 
próton adicionado no [BsH+| (13.42) adota um sítio incomum em ponte tripla (u3), encapuzando uma face Bs. 
Tanto os espectros de RMN de !H quanto os de !!B são consistentes com o comportamento dinâmico do átomo [t3- 
H, que torna todas as seis unidades BHkminais equivalentes (veja o problema 13.34a no final deste capítulo). 


ER La 
Pet to 


LR UZ BH 


a | H a aa 
q A | i 
H CH>CI 
(13.42) (13.43) 


Cloração, bromação e iodação do [B6H6] ocorrem na presença de X, em solução fortemente básica, produzindo 
misturas de produtos (Eq. 13.87, X = Cl, Br, I). A monofluoração de [BsHs]” pode ser obtida empregando XeF,, 
mas é dificultada pela protonação; [BHF] e [BsHs(us-H)FT são os produtos. Ao empregar 13.43 como agente 
de fluoração, forma-se seletivamente [BsHs(us-H)F7. 


[Bs Hg] H aXXa +n[0H) — 


BH Hr] Xal | nH,O FNA ( X = CI, Br, [) 
(13.87) 
A tendência de o [BsHs]” receber H* afeta as condições nas quais as reações de alquilação são conduzidas. Devem 


ser empregadas condições neutras, em contraste com as condições ácidas nas quais [BioH10] e [B12H12] são 
alquilados. Mesmo nessas circunstâncias, conforme demonstrado no esquema 13.88, a reação não é simples. 


em CHCI, 


[BusNJ|BHG] + RA 
- [Bu;N]X 





[BuaN | BsHstpu: 3-H)R] 
CsOH em EtOH 
Css[BHsR] (precipitado) 
(13.88) 


A oxidação do [BsHs]” pelo peróxido de benzoíla forma o aglomerado conjuncto 13.44. O tratamento de 13.44 
com Cs[0,CMe] e em seguida com CsOH remove os prótons encapuzantes um a um, produzindo [1BsHs(us-H)! 
(BsHs)]” e então [{B6H5}2]^. 
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[HBsHsqua-Hy] 
(13.44) 


A química do [B,5H,,]” (e também do [B,H,0]”) é bem explo ra da. As reações de substituição eletrofílica 
predomi nam, embora algumas reações com nucleófilos também ocorram. Os vértices na gaiola icosaédrica do 
[B»H,5]” (13.45) são todos equi va lentes e, portanto, não há preferência para o primeiro sítio de substituição. As 
reações do [B,>H,2]” com Cl; e Br; levam à formação de [B>H(2yXx]” (x = 1-12), e a velocidade de substi tui 
ção diminui à medida que x aumenta. A velocidade também diminui ao se passar de X = Cl para X = Br, e a reação 
é ainda mais lenta quando X = I. A 10dação com l, leva a algum grau de substituição, mas para a formação de 
[B,51,5]” é necessário empregar uma mistura de I e IC1. A perfluoração do [B,2H,5]” pode ser obtida aquecendo 
K-[B,>H,,] em HF líquido anidro a 340 K (para formar [B,>HsF,]”), seguido de tratamento da mistura reacional 
com F,/N, a 20%, a 298 K. O cátion pode ser tro cado, produzindo uma variedade de sais incluindo 
[CPhs]-[B;,2F15], cuja estrutura foi determinada (Fig. 13.31). Na Seção 9.9, introduzimos ânions carboboranos 
halogenados como [CHB,,Cl,,], que são bases fracas e coordenadores extremamente fracos. As interações 
cátion-ânion no [CPhs|[B,5F,5] (Fig. 13.31) são consistentes com o fato de o ânion [B,5F,5]” se comportar como 
fracamente coordenador; cada distância 309 pm no BF - - - C é apenas 11 pm inferior à soma dos raios de van der 
Waals de Ce F. 





>. Fig. 13.31 No estado sólido, os íons no [CPhs],[B,>F,>] apresentam interações BF - - - C fracas (BF - - - C = 309 pm), 
— consistentes com o fato de o ânion [B,5F,5]” comportar-se como fracamente coordenador [S.V. Ivanov et al. (2003) J. Am. 
Chem. Soc., vol. 125, p. 4694]. Código de cores: B, azul; F, verde; C, cinza; H, branco. 


O esquema 13.89 mostra outros exemplos de substituições no [B;5H,5]”, e o esquema de numeração dos 
átomos na gaiola é mostrado na estrutura 13.46. Em cada reação, a gaiola icosaédrica B,, é mantida. Como o CO é 
um doador de dois elétrons, sua introdução no lugar de um átomo de H (que fornece um elétron) afeta a carga 
global no aglomerado (esquema 13.89). O tiol [B3,2H,;(SH)|” (esquema 13.89) é de particular importância devido 
à sua aplicação no tratamento do câncer por meio da terapia de captura de nêutrons por boro (BNCT, em inglês).+ 
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(13.45) (13.46) 
, [BH (SH) 
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2-B;5H 000) + 1,7-B,5H (CO) 
(13.59) 


A reação de [BuN]>[B,2H15] com Mel e AlMe; produz inicialmente [BMeç> yk] (x < 5) e, após aquecimento 
prolongado, formam-se [B,»Me;>]” e [B;»Me,/I]”. O esquema 13.90 mostra a formação de H,B,(OH),, e sais de 
[B1(0H) 2]. 
30% HO 
Csa[B12H12] - Csa[B] XOH) l 


| “ é 
HCl(ag), EE) N MCI (M = Na, K, Rb) 


HaB/A40H)>  MaB/M40H)3] 
(13.90) 


Embora o [B,(OH),5]” possua 12 grupos OH terminais disponíveis para ligações de hidrogênio, os sais de metais 
alcalinos não são muito solúveis em água. Essa observação surpreendente pode ser entendida considerando as 
estruturas no estado sólido dos sais de Na”, K”, Rb* e Cs”. Todos eles apresentam extensivas redes de ligações de 
hidrogênio, bem como interações M* - - - OH altamente organizadas. As baixas solubilidades observadas 
correspondem a valores pequenos da constante de equilíbrio, K, para o processo de dissolução. Como In K está 
relacionado a ^so’ (veja a Seção 7.9), segue-se, com base no ciclo termodinâmico na Eq. 13.91, que a energia de 
Gibbs de hidratação é insuficiente para compensar a energia de rede de cada sal. 
ge 


f n : — rede ; 
MI B (OH) polls) - 2M*g) + [B(OH)]É (g) 


Aa” a AA hi O 
2M*(aqg) + [B,(0H),5]” (ag) 
(13,91) 


H,B,, (OH) (Fig. 13.32) também é fracamente solúvel em água, e isso é interpretado em termos da extensiva 
ligação de hidrogênio intermolecular no estado sólido. Em contraste com a acidez de Lewis do B(OH); (Eq. 
13. 52), o H,B, (OH)ı2 é um ácido de Brønsted. HBı2 (OH),> sólido é um condutor de prótons (1,5 x 10º Q7! 
cm™!, a 298 K). É proposto que os prótons migrem através do sólido por um mecanismo de Grotthuss no qual os 
oi ‘saltam’ entre ânions relativamente estacionários. £ 

As reatividades do BsH e do BsHi, foram bastante exploradas, e exemplos típicos são mostrados nas Figs. 
13.33 e 13.34. O aglomerado nido-BsH, é mais reativo que o closo-[BsHs]”, e o aracno-B,Ho é ainda mais 
suscetível a reações envolvendo a degradação ou a quebra da gaiola. Por exemplo, o B4Hio é hidrolisado pela 
água, enquanto o BsHy é apenas lentamente hidrolisado pela água, mas completamente por álcoois. Muitas reações 


envolvendo o aracno-B4,H,, com bases de Lewis são conhecidas, e a Fig. 13.34 ilustra a quebra com NH; (uma 
base pequena) produzindo um sal iônico e, utilizando uma base mais estericamente restrita, produzem-se adutos 
neutros. Comparamos essas reações com aquelas do B>Hs (Eq. 13.14). Por outro lado, o monóxido de carbono e o 
PF; reagem com B,H,, com eliminação de H, e retenção da gaiola B4. A desprotonação tanto do B,H,, quanto do 
BsH5 pode ser efetuada utilizando-se NaH ou KH, e em cada caso remove-se um H” de um sítio na ponte. Essa 
preferência é bastante geral entre os boranos, e pode ser compreendida em termos de redistribuição dos dois 
elétrons da ligação em ponte B-H-B em uma interação B-B pela remoção de H”. Eletrófilos reagem com BsHy 
(Fig. 13.33), onde o ataque inicial ocorre no átomo de B apical. Acontecem isomerizações que produzem 
derivados basais substituídos, mas estudos envolvendo marcação com !ºB demonstram que isso envolve o 
rearranjo da gaiola Bs e não a migração do substituinte. Tanto B,H,, quanto BsHy reagem com etino formando 
uma nova família de compostos aglomerados, os carboboranos. Estruturalmente, os carboboranos lembram os 
boranos, com estruturas interpretadas com base nas regras de Wade (uma unidade CH fornece um elétron a mais 
para a ligação do que uma unidade BH). As estruturas dos carboboranos produtos nas Figs. 13.33 e 13.34 são 
mostradas em 13.47-13.49, embora em cada caso apenas um isômero de gaiola seja mostrado; um exemplo da 
aplicação das regras de Wade a eles é dado no exemplo resolvido 13.9. 





Fm: Fig. 13.32 Estrutura do H,B,,(OH),,, determinada por difração de raios X [D.J. Stasko et al. (2004) Inorg. Chem., vol. 
¿` 43, p. 3786]. Os sítios de protonação da base conjugada, [B,)(OH),5]”, estão nos lados esquerdo e direito da figura, 
respectivamente. Código de cores: B, azul; O, vermelho; H, branco. 
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(a) Interprete por que a estrutura da gaiola de C,B,Hs é um octaedro. (b) Quantos isômeros de gaiola são 
possíveis? 


(a) No C2B4H6 existem quatro unidades {BH}, duas unidades {CH} e nenhum átomo de H adicional. 
Cada unidade {BH} fornece dois elétrons de valência. 
Cada unidade {CH} fornece três elétrons de valência. 
O número total de elétrons ligantes disponíveis na gaiola é 
=(4=2+(2x3)= 14 elétrons 
= 7 pares 
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Fig. 13.33 Reações selecionadas do nido-borano BsH5; o esquema de numeração na estrutura central usado para indicar as 
posições de substituição em produtos que retêm o núcleo Bs. 
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Fig. 13.34 Reações selecionadas do aracno-borano B4H;0; o esquema de numeração na estrutura central usado para indicar as 
posições de substituição em produtos que retêm o núcleo Bs. 


Assim, o C2B4H6 possui sete pares de elétrons para ligar seis unidades de aglomerado. 

Existem (n + 1) pares de elétrons para n vértices, e por isso C2B4H6 é uma gaiola closo, um deltaedro de seis 
vértices, ou seja, um octaedro (veja a Fig. 13.30). 

(b) Em um octaedro, todos os vértices são equivalentes. Disso decorre que existem dois arranjos possíveis para 
os dois átomos de carbono e os quatro de boro, levando à existência de dois 1sômeros de gaiola: 





Não é possível afirmar coisa alguma sobre a formação preferencial de isômeros ao empregar as regras de Wade. 





1. Interprete as estruturas dos carboboranos (a) 13.47 e (b) 13.49, e determine quantos isômeros são possíveis de cada um 
deles. 


[Resp.: (a) 3; (b) 4] 
2. O carboborano C,B,9H,, possui a mesma estrutura de gaiola do [B,,5H,,]”. (a) Interprete essa observação usando as regras 


de Wade. (b) Quantos isômeros são possíveis para o C,5B,9H,5? 
[(b) Resp.: 3] 


Os deltaedros mostrados na Fig. 13.30 e usados como “deltae dros pais” para deduzir ou interpretar estruturas 
por meio das regras de Wade funcionam apenas até o icosaedro (12 vértices). Não se conhecem diânions 
hidroborato simples [BrH,]” para n > 12. Entretanto, em 2003, o primeiro carboborano closo de 13 vértices foi 
relatado (Fig. 13.35a). A estratégia para a preparação desse composto segue duas etapas (esquema 13.92). 
Inicialmente, uma gaiola closo de 12-vértices é reduzida, e isso leva à abertura da gaiola, de acordo com as regras 
de Wade. A face aberta no aglomerado intermediário está assinalada no esquema 13.92. Na segunda etapa, a 
gaiola aberta é encapuzada com um fragmento contendo boro, produzindo um aglomerado closo contendo 13 
vértices. 


Redução 
envolvendo 
2 elétrons 
—— l 





O =Vértice de C 


(O =Vértice de B 


Us grupos externos 
a gaiola estão omitidos 





Na prática, os dois átomos de C têm que ser “amarrados” juntos de forma que o aglomerado não sofra rearranjo ou 
se degrade durante a reação. Na Fig. 13.35, esse “amarramento” corresponde ao fragmento orgânico que faz a 
ponte entre os dois átomos de carbono do aglomerado. O substituinte fenila ligado diretamente à gaiola marca o 
sítio no qual um átomo de boro é introduzido na segunda etapa no esquema 13.92. Curiosamente, esse primeiro 
exemplo de um carboborano closo de 13 vértices adota um poliedro que não é um deltaedro. Em vez disso, o 
poliedro é um henicosaedro (Fig. 13.35). Isso contrasta com o deltaedro (o docosaedro, Fig. 13.35) que foi 
previsto pela teoria como a estrutura de menor energia para o ânion hipotético [B,3H,5]”. 





n=]3 
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n=13 
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(a) (bj 


Fig. 13.35 (a) Estrutura (difração de raios X) do carboborano de 13 vértices 1,2-u-fC.Ha(CH5),:-3-Ph-1,2-C,B,,Hy [A. Burke 
et al. (2003) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 42, p. 225]. O henicosaedro adotado por esse carboborano, e o docosaedro previsto para 
o closo-[B,3H,3]” (veja o texto). (b) Estrutura closo-1,2-(CH5)3-1,2-C,B,>H, de 14 vértices determinada por difração de raios X 
[L. Deng et al. (2005) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 44, p. 2128]. Código de cores: B, azul; C, cinza; H, branco. 


Uma estratégia similar àquela apresentada no esquema 13.92 foi usada em 2005 para preparar o primeiro 
carboborano de 14 vértices. Na primeira etapa, um carboborano closo de 12 vértices, contendo átomos de carbono 
adjacentes amarrados juntos por meio de uma cadeia (CH>)3, sofre uma redução envolvendo 4 elétrons formando 


um aglomerado aracno. A reação dessa gaiola aberta com HBr,B - SMe, segue duas rotas competitivas: (1) adição 
de um vértice contendo boro com oxidação simultânea envolvendo dois elétrons, produzindo um aglomerado 
closo-C»B,,, ou (11) adição de dois vértices de boro produzindo uma gaiola closo com 14 vértices. Foram 
observados dois isômeros deste último, e os dados estruturais para um dos isômeros confirma uma gaiola 
prismática hexagonal biencapuzada (Fig. 13.35b). 

Antes de deixarmos esta introdução aos aglomerados de boro, retornamos rapidamente aos haletos de boro do 
tipo BrX, (X = halogênio). Embora estes tenham estruturas deltaédricas, eles não “obedecem” às regras de Wade. 
Formalmente, de acordo com as regras de Wade, cada unidade {BX} no BsXs provê dois elétrons para a ligação na 
gaiola, mas essa abordagem fornece uma contagem de elétrons (oito pares) que é inconsistente com a gaiola 
dodecaédrica fechada observada (Fig. 13.13b). De maneira similar, o B4Cl, possui uma estrutura tetraédrica (Fig. 
13.13a), embora uma simples contagem de elétrons dê somente quatro pares de elétrons para a ligação no 
aglomerado. A violação aparente das regras de Wade advém do fato de a simetria dos OMs ligantes do 
aglomerado Bn ser apropriada para permitir a interação com os orbitais atômicos p preenchidos dos átomos de 
halogênio terminais. A doação de elétrons dos átomos de halogênio terminais ao boro pode acontecer. Portanto, 
deve-se tomar cuidado, pois, enquanto as regra de Wade são extremamente úteis em muitas circunstâncias, 
existem exceções, exigindo uma análise mais profunda das ligações. 





TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


[1 aglomerado deficiente em elétrons 

m alúmen 

E ciclodímero 

m deltaedro 

o] efeito relativístico 

o efeito termodinâmico do par inerte 6s 
C] mordente 

regras de Wade 
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grupos de metais, com ênfase em particular nos elementos do grupo 13. 

A.J. Downs, ed. (1993) The Chemistry of Aluminium, Gallium, Indium and Thallium, Kluwer, Dordrecht — Cobre 
aspectos químicos e comerciais desses elementos, incluindo aplicações em materiais. 

A.J. Downs and C.R. Pulham (1994) Chem. Soc. Rev., vol. 23, p. 175 — “The hydrides of aluminium, gallium, 
indium and thallium: a re-evaluation’. 

R.C. Fischer and P.P. Power (2010) Chem. Rev., vol. 110, p. 3877 — Uma revisão das ligações múltiplas 
envolvendo os elementos mais pesado dos grupos principais. 

A.G. Massey (2000) Main Group Chemistry, 2"! ed, Wiley, Chichester — O Capítulo 7 cobre a química dos 
elementos do grupo 13. 

H.W. Roesky (2004) Inorg. Chem., vol. 43, p. 7284 — “The renaissance of aluminum chemistry” passa em revista 
os desenvolvimentos recentes na química do aluminio. 

H.W. Roesky and S.S. Kumar (2005) Chem. Commun., p. 4027 — “Chemistry of aluminium(I)” fornece uma 
abordagem dos compostos monoméricos e tetraméricos de Al(I). 

D.F. Shriver and M.A. Drezdon (1986) The Manipulation of Air-sensitive Compounds, 2"“ ed, Wiley-Interscience, 
New York — Muitos compostos dos elementos do grupo 13 são extremamente sensíveis ao ar e à umidade; este 
livro fornece uma abordagem detalhada dos métodos para manipular tais compostos. 

A.F. Wells (1984) Structural Inorganic Chemistry, 5” ed, Clarendon Press, Oxford — Inclui uma abordagem 
completa da química estrutural dos elementos e dos compostos do grupo 13. 


Boranos e aglomerados de boranos 


M.A. Fox and K. Wade (2003) Pure Appl. Chem., vol. 75, p. 1315 — ‘Evolving patterns in boron cluster 
chemistry”. 

N.N. Greenwood (1992) Chem. Soc. Rev., vol. 21, p. 49 — “Taking stock: the astonishing development of boron 
hydride cluster chemistry’. 

N.N. Greenwood and A. Earnshaw (1997) Chemistry of the Elements, 2"! ed, Butterworth-Heinemann, Oxford — O 
Capítulo 6 cobre os aglomerados de boro de forma razoavelmente detalhada. 

R.N. Grimes (2004) J. Chem. Educ., vol. 81, p. 657 — Um artigo de revisão: ‘Boron clusters come of age”. 


C.E. Housecroft (1994) Boranes and Metalloboranes: Structure, Bonding and Reactivity, 2"! ed, Ellis Horwood, 
Hemel Hempstead — Uma introdução clara e bem ilustrada aos aglomerados de boro e seus derivados. 


CE. 


Housecroft (1994) Clusters of the p-Block Elements, Oxford University Press, Oxford — Uma análise 


introdutória dos aglomerados contendo elementos do bloco p, incluindo o boro. 

W. Preetz and G. Peters (1999) Eur. J. Inorg. Chem., p. 1831 — “The hexahydro-closo-hexaborate dianion [BsHs]” 
and its derivatives’ (uma revisão). 

A. Staubitz, A.P.M. Robertson, M.E. Sloan and I. Manners (2010) Chem. Rev., vol. 110, p. 4023 — *Amimeand 
phosphine-borane adducts: new interest in old molecules’. 


PROBLEMAS 


13.1 


13.2 


13.3 


13.4 


13.5 


13.6 


13.7 


13.8 


13.9 


(a) Escreva, de cima para baixo, os nomes e os símbolos dos elementos do grupo 13; verifique sua resposta 
consultado a primeira página deste capítulo. (b) Classifique os elementos em termos de comportamento 
metálico e não metálico. (c) Dê uma representação geral mostrando a configuração eletrônica de cada 
elemento. 

Usando os dados da Tabela 13.1, desenhe um diagrama de potenciais para o Tl e determine o valor de Eº 
(TPTI). 

Prepare um gráfico mostrando a variação nos valores de Eh, EL e El, para os elementos do grupo 13 
(Tabela 13.1), e prepare um gráfico similar para mostrar a variação nos valores de El, e Eh para os metais 
do grupo 2 (Tabela 12.1). Explique as diferenças nos perfis de EL, entre os elementos dos grupos 2 e 13. 
Escreva equações para os processos vistos a seguir, envolvidos na extração dos elementos de suas fontes 
minerais: 

(a) a redução de óxido de boro em Mg; 

(b) o resultado da adição de solução aquosa quente de NaOH a uma mistura de ALO; e Fe20; sólidos; 

(c) a reação de CO: com solução aquosa de Na[AI(OH),]. 

Preveja os seguintes espectros de RMN: (a) espectro de RMN de !!B de [BH4]: (b) espectro de RMN de !H 
de [BH,]; (c) espectro de RMN de "B do aduto BH; - BH}. ['H, 100%, 7 = Ł; *'P, 100%, 1 = L: "B, 80,4%, 1 
= +: ignore o isótopo 'ºB.] 

O processo de aluminotrermia é mostrado na Eq. 13.5. Determine A,Hº para essa reação se AHº(ALOs, s, 
298 K) e AH (Fe,03, s, 298 K) = —1675,7 e -824,2 kJ mol"!, respectivamente, e comente sobre a relevância 
desse valor frente àquele para AnsHº(Fe, s) = 13,8 kJ mol”. 

Explique como, durante a dimerização, cada molécula de BH; atua tanto como uma base quanto como um 
ácido de Lewis. 

Descreva a ligação no Ga>Hs e no Ga>Cls, em que ambos apresentam estruturas do tipo mostrado em 13.50. 


—3H Q 
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A ordem relativa das estabilidades dos adutos L - BH; para alguns adutos comuns é, vartando-se L: Me,O < 
THF < MeS < MesN < MesP < H~. Além de responder a cada um dos itens a seguir, indique como você 
poderia usar a espectroscopia de RMN para verificar suas afirmações. 

(a) O que acontece quando se adiciona MesN a uma solução de THF - BH; em THF? 

(b) O Me,O deslocará MesP de MesP - BH? 

(c) O [BH4] é estável em solução de THF frente a reações de deslocamento? 

(d) Sugira o que pode ser formado quando se adiciona Ph,PCH>CH,PPh, a uma solução de THF - BH; em 
THF, este último em excesso. 


13.10 (a) Um produto contendo gálio, A, foi obtido a partir da seguinte reação, conduzida em Et,O como solvente: 


ON Pi ~ N a 

É O NGaH,Cl + | a | 

s Fi MesN NMe- 

Y "“f 
O espectro de RMN de !H de A, à temperatura ambiente, apresentou os seguintes sinais: ô 4,90 (s, 2H), 3,10 
(t, 4H), 2,36 (t, 4H), 2,08 (s, 12H) ppm, e o espectro de RMN de !°C mostra três sinais em ô 61,0, 50,6 e 
45,7 ppm. O pico de massa mais elevada no espectro de massa de A é m/z = 230. Os dados estruturais de A 
revelam que o átomo de Ga tem número de coordenação 5. Sugira a identidade provável de A e proponha 
sua estrutura. (b) O composto A pode funcionar como uma base de Lewis. Interprete o porquê disso e sugira 


um produto da reação de A com MesN - GaHs. 


A reação de K[B(CN),]| com CIF; em HF líquido leva à formação de K[B(CF:)]. Explique por que, no 

13.11 espectro de RMN de !!B desse sal, observa-se um padrão de 13 linhas. Quais seriam as intensidades 
relativas das linhas do meio e das extremidades desse multipleto”? 

13.12 A solvólise de K[B(CF:),] em H,SO, concentrado produz (F;C) BCO. (a) Escreva uma reação balanceada 
para o processo de solvólise. (b) Na fase gasosa, (F3C);BCO possui uma simetria C3 e não C3,. Interprete 
essa observação e represente uma estrutura para a molécula que seja consistente com o grupo de pontos C3. 

13.13 Sugira explicações para os seguintes fatos. 

(a) Na[BH4] é muito menos rapidamente hidrolisado pela H2O que Na[AlH,). 
(b) A velocidade de hidrólise do B>Hs por vapor d'água é dada pela equação: 


Velocidade a (P pan)" Pino | 


(c) Uma solução aquosa saturada de ácido bórico é neutra em relação ao indicador verde de bromocresol 

(faixa de pH 3,8-5,4), e uma solução de K[HF»| é ácida em relação a esse indicador. Quando se adiciona 

excesso de ácido bórico a uma solução de K[HF,], a solução torna-se alcalina para o verde de bromocresol. 
13.14 Sugira os produtos prováveis para as seguintes reações: 


= E 





(a) BH + Bro 


(b) BsHyg + PF; — 
RH. 195K 

(C) |-BrBs Hg = 
ROH 





(d) 2-MeBsHs 


13.15 (a) Escreva a fórmula da criolita. (b) Escreva a fórmula da perovskita. (c) A criolita é descrita como 
possuindo uma estrutura tridimensional relacionada àquela da perovskita. Sugira como isso é possível 
quando as estequiometrias dos dois compostos parecem não ser comparáveis. 

13.16 (a) Sugira estruturas para [MBrs]”, [MCIs|/? e [MBr,] (M = Ga ou In). (b) No sal [EtN|[InCls], o ânion 
apresenta uma estrutura piramidal de base quadrada, tal como o [TICIs]? no sal [H;N(CH5)sNHs][TICIs]. 
Comente essas observações de acordo com sua resposta no item (a). (c) Sugira métodos de preparação de 
[HsN(CH5)sNHs]|[TICIs] e Css[ThbCl]. (d) Explique como dados magnéticos podem permitir a você 
distinguir entre as formulações GaCl, e Ga[GaCl1,]| para o dicloreto de gálio. 

13.17 Comente a respeito de cada uma das observações vistas a seguir. 

(a) AlF; é quase insolúvel em HF anidro, mas se dissolve caso KF esteja presente. A passagem de BF; 
através da solução resultante leva à reprecipitação do AIF}. 

(b) O espectro Raman do tetracloreto de germânio, de uma solução de tricloreto de gálio em ácido clorídrico 
concentra do, e de dicloreto de gálio em estado de fusão contêm as seguintes linhas: 


Absorção/cm”! 


GeCly 134 172 396 453 
GaCl;/HCI 114 149 346 386 
GaCl, 115 153 346 380 


(c) Quando TII;, que é isomorfo com os tri-iodetos de metais alcalinos, é tratado com solução aquosa de 
NaOH, o óxido TlO; hidratado é quantitativamente precipitado. 

13.18 A Fig. 13.11c apresenta a estrutura do íon [AI(BH,),| no estado sólido, presente no composto |[Ph;MeP|] 
[AI(BH3)4]. De acordo com esses dados estruturais, explique as observações vistas a seguir, registradas para 
o composto em solução. (a) A 298 K, o espectro de RMN de !H de [Ph;MePI[AI(BH,),] apresenta um sinal 
largo além daqueles associados ao cátion; esse perfil de sinais é mantido a 203 K. (b) No espectro de RMN 
de !!B (298 K) do mesmo composto, observa-se um quinteto. (c) No espectro de IV de [PhsMePI[AI(BH4),], 
são observadas absorções em função das interações AL-H-B em ponte e B-H terminal. 

13.19 A Fig. 13.20 mostra quatro moléculas de B(OH), com ligações de hidrogênio. A que grupo de pontos 
pertence uma molécula isolada de BOH)? 

13.20 (a) O comportamento do HBO; em solução aquosa não é típico de um ácido mineral como HCI ou H;SO,. 
Ilustre, usando exemplos apropriados, esses comportamentos diferentes. (b) A fórmula do bórax é às vezes 
escrita como Na2B40; : 10H20. Faça um comentário crítico a respeito dessa representação. 

13.21 Compare as propriedades físicas e químicas da a- e da y-alumina, e escolha exemplos que assinalem por que 
é importante não denominar ALO; simplesmente de “alumina”. 

13.22 (a) Sugira os produtos das reações vistas a seguir. 


-3H,0 





3EtB(QOH)- 
KI CsFshnBF| + SbF; — 

(b) PhB(OH) forma dímeros no estado sólido. Os dímeros posteriormente se associam formando uma rede 
tridimensional. Descreva como esse agrupamento provavelmente ocorre. 

13.23 Escreva um breve comentário sobre a ligação e a reatividade da borazina que enfatize as maneiras nas quais 
esse composto assemelha-se ou diferencia-se do benzeno. 

13.24 Forneça descrições apropriadas para as ligações dos compostos de alumínio-nitrogênio descritos na Fig. 
13.25. 

13.25 GaCl; reage com KP(H)Si'Bu; (quantidades equimolares) produzindo KCI1 e dois isômeros de um composto 
cíclico contendo 4 membros, que contêm 38,74% de C, 7,59% de H e 19,06% de Cl. Sugira a identidade do 
produto e represente diagramas estruturais para ilustrar a isomeria. 

13.26 Por meio das regras de Wade, sugira estruturas prováveis para BsHo, [BsHs]”, C2BioHi2 e [BH]. É 
possível haver isômeros de gaiola? 

13.27 (a) A redução de BsH5, envolvendo dois elétrons, seguida de protonação é uma rota conveniente para 
preparar BsH,,. Que mudança estrutural (e por que) você espera que a gaiola Bs sofra durante esta reação? 
(b) Explique o fato de que, em solução, o espectro de RMN de !!'B de [B;Hs| (13.40) exibe um sinal que é 
um noneto binomial. 

(c) A fotólise de BsHy leva à formação de uma mistura de três isômeros de BioH16. Os produtos provêm da 
eliminação intermolecular de H2. Sugira a natureza do produto e a razão pela qual esses três isômeros são 
formados. 

13.28 Sugira os produtos prováveis para as reações vistas a seguir, assinalando suas estequiometrias: 


2Na 





208 K 
(a) BH + Bra 
(b) Bal lin F PF, -— - 
KH. 195K 
[E] l-BrB; Hg E= 
ROH 


(d) 2-MeB; Hg 

13.29 O composto cristalino Ag>[B,>C1,>] pode ser descrito como tendo uma estrutura baseada em um arranjo do 
tipo antifluorita. Fazendo a aproximação de que cada íon [B,>Cl,,]” é uma esfera, desenhe um diagrama 
para representar uma célula unitária de Ag>[B,>Cl,,]. Que tipo de buraco intersticial cada íon Ag' ocupa 
nesta estrutura idealizada”? 


PROBLEMAS DE REVISÃO 


13.30 (a) Escreva equações balanceadas para a reação do Ga em solução aquosa com [15], Br,, [Fe(CN)]* e 
[Fe(bpy);]*. 
(b) O espectro de RMN de ?%TI] de uma solução ácida que contém TI* e íons [CNT enriquecidos em C em 
concentrações 0,05 e 0,31 mol dm”, respectivamente, mostram um quinteto binomial (ô 3010 ppm, J = 
5436 Hz) e um quarteto (ô 2848 ppm, J = 7954 Hz). Sugira que espécie está presente em solução, e 
interprete sua resposta. (Veja a Tabela 4.3 para dados de spin nuclear.) 

13.31 (a) Comente por que, na Fig. 13.1, os dados estão apresentados em uma escala logarítmica. Quais são as 
abundâncias relativas do Al (Fig. 13.1) e do Mg (Fig. 12.2) na crosta terrestre? 
(b) Mostre que as mudanças nos estados de oxidação dos elementos que sofrem variações redox na reação 
13.18 se equilibram. 
(c) O íon [B:;Ns]” no Las(BN:)(BsN$) possui uma conformação em cadeira em que cada átomo de B está 
aproximadamente em um ambiente triangular plano (veja a estrutura 13.26); os comprimentos das ligações 
B-N no anel são 148 pm, e os comprimentos das ligações B-N fora do anel são em média 143 pm. Desenhe 
um conjunto de estruturas de ressonância para o [BsNs]”, focando as estruturas que você considera que 
mais contribuem para a ligação global. Comente a respeito das estruturas que você representou comparando 
com a estrutura observada para o íon no Las(BNs)(BsNs) cristalino. 

13.32 (a) Os dados espectroscópicos de RMN para [HAI(BH,)]» são consistentes com a existência do compostos 
em duas formas em solução. Uma das formas é provavelmente um dimero, e a outra, um oligômero superior. 
Cada espécie possui um ambiente para o boro, e no espectro de RMN de !!B cada espécie apresenta um 
quinteto binomial. O deslocamento químico do sinal para cada espécie no espectro de RMN de ?'Al sugere 
um ambiente octaédrico para o átomo de Al. Sugira uma estrutura para o dímero [HAI(BH4)| que seja 
consistente com essas observações, e comente se os dados indicam uma molécula estática ou dinâmica.(b) A 
análise elementar para um aduto A é 15,2% de B, 75,0% de Cl, 4,2% de C e 5,6% de O. O espectro de RMN 








de !!B de A contém dois simpletos (ô -20,7 e +68,9 ppm) com integrais relativas 1:3; o sinal em ô -20,7 
ppm é característico de um átomo de B em um ambiente tetraédrico, enquanto aquele em ô +68,9 ppm é 
consistente com um átomo de boro triangular plano. No espectro de IV existe uma absorção característica 
em 2176 cm !. Sugira uma identidade para A e represente sua estrutura. 

13.33 (a) Que tipos de semicondutores são formados dopando silício com boro ou gálio? Usando a teoria da banda 
simples, explique como as propriedades semicondutoras do Si são alteradas pela dopagem com B ou Ga. 
(b) Uma área ativa de pesquisas no campo da química de coordenação do Ga”* e do In** é a pesquisa por 
complexos apropriados para emprego como radiofármacos. Sugira como os ligantes 13.51 e 13.52 
provavelmente se coordenam a Ga”* e Inº**, respectivamente. 
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13.34 (a) A 297 K, o espectro de RMN de !!B de [Ph,As][BsH;] em solução de CD>Cl, mostra um dupleto (ô — 

18,0 ppm, J = 147 Hz). No espectro de RM de !H, observam-se dois sinais (ô —5,5 ppm, largo; ô +1,1 ppm, 
quarteto 1:1:1:1). A 223 K, o espectro de RMN de "B exibe sinais em ô —14,1 e -21,7 ppm (integrais 
relativas 1:1). O abaixamento da temperatura tem pouco efeito no espectro de RMN de !H. Represente a 
estrutura do [BsH+] no estado sólido e interprete os dados espectroscópicos de RMN em solução. 
(b) A reação de Ga metálico com NH4F a 620 K libera H; e NH; e produz um sal de amônio, X, no qual o 
cálcio apresenta estado de oxidação +3. A estrutura de X no estado sólido consiste em cátions discretos 
repousando entre folhas constituídas de octaedros GaFs que compartilham vértices; esse compartilhamento 
de vértices ocorre apenas em um plano. Sugira uma identidade para X. Escreva uma equação balanceada 
para a reação de Ga e NH4F produzindo X. Explique, com a ajuda de um diagrama, como a estequiometria 
de X se mantém na estrutura no estado sólido. 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 





13.35 Comente a respeito das seguintes afirmações: 
(a) A produção mundial de gálio aumentou de 11 t em 1975 para 111 t em 2008. 
(b) Os rubis são constituídos por a-Al20; (corindo), mas têm coloração vermelha. 
(c) O aduto H;N - BH; tem possível potencial como material para armazenamento de hidrogênio. 

13.36 O vidro é fabricado resfriando uma massa fundida, produzindo uma estrutura rígida sem cristalização. Os 
óxidos binários B20; e SiO; são os componentes primários do vidro borossilicato. As unidades estruturais 
possíveis incluem B(u-0),, B(u-0)3, B(O))3, Si(u-O)4 e Si(O)4, onde u-O e O, são átomos de O em ponte e 
unidades de O” terminais, respectivamente. (a) Represente diagramas para mostrar as estruturas dessas 
unidades, e como elas podem se interconectar quando for apropriado, prestando atenção às cargas atômicas. 
Comente sobre a ligação em cada unidade. (b) Sugira outras unidades estruturais centradas no S1 ou no B 
que poderiam estar presentes no vidro borossilicato. (c) Na,O é adicionado ao vidro como modificador. 
Sugira qual papel esse óxido desempenha quando adicionado a um vidro borossilicato contendo 
aproximadamente 70% de SiO2, 14% de B203, 10% de Na,O e 6% de ALOs, em massa. 

13.37 As aplicações comerciais do nitreto de boro incluem: isolante elétrico, lubrificante, abrasivo, material para 
fabricação de cadinhos para trabalhos em altas temperaturas (por exemplo, moldes para o aço fundido) e 
ferramentas de corte. Explique por que o BN possui essas aplicações. 

Você também deve tentar resolver o problema 7.36. 


t Veja: C. Degli Esposti and L. Bizzocchi (2007), J. Chem. Educ., vol. 84, p. 1316 — ‘Absorption and emission spectroscopy of a 
lasing material: ruby”. 

t Para um apanhado histórico, veja: P. Laszlo (2000) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 39, p. 2071 — “A diborane story”. 

t Para mais detalhes, veja: C.E. Housecroft (1994) Boranes and Metallaboranes: Structure, Bonding and Reactivity, 2. ed., Ellis 
Horwood, Hemel Hempstead, capítulo 3, e referências citadas nesse livro. 

t Para uma discussão acerca desses problemas, e das melhorias no método da reação, veja: J.V.B. Kanth and H.C. Brown (2000) 
Inorg. Chem., vol. 39, p. 1795. 

t? Para uma discussão sobre hiperconjugação, veja: M.B. Smith and J. March (2000) March's Advanced Organic Chemistry: 
Reactions, Mechanisms and Structure, 5. ed., Wiley, New York. 

t Para artigos de revisão, veja: A. Staubitz, A.P.M. Robertson and I. Manners (2010) Chem. Rev., vol. 110, p. 4079; N.C. Smythe 
and J.C. Gordon (2010) Eur. J. Inorg. Chem., p. 509. 

t Para um panorama sobre complexos de tri-hidreto de índio, veja: C. Jones (2001) Chem. Commun., p. 2293. Veja também: S.G. 
Alexander and M.L. Cole (2008) Eur. J. Inorg. Chem., p. 4493 — ‘Lewis base adducts of heavier group 13 halohydrides — not just 
aspiring trihydrides! 

t Para mais informações sobre aglomerados moleculares de Al and Ga, veja: H. Schnöckel (2005) Dalton Trans., p. 3131; A. 
Schnepf and H. Schnóckel (2002) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 41, p. 3532; H. Schnôckel (2008) Chem. Rev., vol. 110, p. 4125. 

t Para uma visão geral a respeito do Gal, veja: R.J. Baker and C. Jones (2005) Dalton Trans., p. 1341. 

t Veja: F. Claeyssens, N.L. Allan, N.C. Norman and C.A. Russell (2010) Phys. Rev. B, vol. 82, article number 094119. 

t? Estudos teóricos sugerem que o par de elétrons isolado do N pode estar localizado. Veja: J.J. Engelberts, R.W.A. Havenith, J.H. 
van Lenthe, L.W. Jenneskens and P.W. Fowler (2005) Inorg. Chem., vol. 44, p. 5266. 

t Para uma descrição detalhada, veja: P. Paetzold (1987) Adv. Inorg. Chem., vol. 31, p. 123. 

t J. Nagamatsu, N. Nakagawa, T. Muranaka, Y. Zenitani and J. Akimitsu (2001) Nature, vol. 410, p. 63 — “Superconductivity at 
39 K in magnesium boride’. 

tî Um método de ligação de valência, chamado regras styx, desenvolvido por W.N. Lipscomb, fornece um meio de construir redes 
de ligação para boranos em termos de interações B-H-B 3c-2e, interações B-B-B 3c-2e, ligações B-B 2c-2e, e unidades BH,, 
mas o método é aplicado com facilidade apenas a um número limitado de aglomerados. 

t? Veja: I.B. Sivaev and V.V. Bregadze (2009) Eur. J. Inorg. Chem., p. 1433 — “Polyhedral boranes for medical applications: 
Current status and perspectives’. 


t Para uma visão geral dos princípios e das propriedades dos condutores de prótons, veja: T. Norby (1999) Solid State Ionics, 
vol. 125, p. 1. 
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14.1 Introdução 


Os elementos do grupo 14 — carbono, silício, germânio, estanho e chumbo — apresentam uma gradação desde o C, 
que é não metálico, até o Pb, que, embora seus óxidos sejam anfóteros, é principalmente metálico em sua natureza. 
A chamada “linha diagonal” através do bloco p separa os elementos metálicos dos não metálicos e passa entre o Si 
e o Ge, indicando que o Si é não metálico e o Ge é metálico. No entanto, essa distinção não é definitiva. No estado 
sólido, o Si e o Ge apresentam uma estrutura covalente do tipo diamante (veja a Fig. 6.20a), mas suas 
resistividades elétricas (veja a Seção 6.8) são significativamente menores que a do diamante, o que indica um 
comportamento metálico. O silício e o germânio são classificados como semimetais, ! e já discutimos suas 
propriedades semicondutoras (veja a Seção 6.9). 

Todos os membros do grupo 14 exibem um estado de oxidação de +4, mas o estado de oxidação +2 aumenta 
em estabilidade à medida que se desce no grupo. Os carbenos exemplificam o estado de C(IN), mas existem apenas 
como intermediá rios de reações; os di-haletos de silício são estáveis somente a temperaturas elevadas; os estados 
do Ge(IN e do Sn(II) são bem estabelecidos, e o estado Pb(II) é mais estável que o estado Pb(IV). Nesse aspecto, o 
Pb assemelha-se aos seus vizinhos na tabela periódica, o Tl e o Bi, e os elétrons inertes 6s são um aspecto geral do 
último membro de cada um dos grupos 13, 14 e 15 (veja o Boxe 13.4). 

O carbono é essencial à vida na Terra (veja o Boxe 14.7), e a maior parte dos seus compostos fica no domínio 
da química orgânica. Mesmo assim, os compostos de C que são formalmente classificados como “inorgânicos” 
abundam e se estendem para as espécies organometálicas (veja os Capítulos 23 e 24, no Volume 2). 


14.2 Ocorrência, extração e usos 


Ocorrência 


A Fig. 14.1 ilustra as abundâncias relativas dos elementos do grupo 14 na crosta terrestre. Os dois alótropos 
cristalinos do carbono há muito estabelecidos, o diamante e a grafita, ocorrem de forma natural, assim como o 
carbono amorfo (por exemplo, no carvão mineral). Os diamantes ocorrem em rochas ígneas (por exemplo, nos 
tubos vulcânicos de Kimberley, África do Sul). O dióxido de carbono constitui apenas 0,04% da atmosfera da 
Terra, e, apesar de ser vital para a fotossíntese, o CO, não é uma das fontes principais de carbono. Durante os anos 
1990, descobriu-se que os alótropos moleculares do carbono, os fulerenos (veja a Seção 14.4), ocorrem 
naturalmente em uma série de depósitos na Austrália, na Nova Zelândia e na América do Norte. A fuligem contém 
fulerenos e espécies de carbono correlatas (nanotubos, fulerenos concêntricos, semiconchas abertas). A formação 
da fuligem em condições ricas em combustível envolve o desenvolvimento de hidrocarbonetos policíclicos 
aromáticos que se agregam formando partículas. No entanto, o atual desenvolvimento da química dos fulerenos e 
dos nanotubos depende de sua síntese em laboratório. 


Fe 


Abundância logaritmica 








Fig. 14.1 Abundâncias relativas dos elementos do grupo 14 na crosta terrestre. Os dados estão graficamente representados em 
uma escala logarítmica. As unidades de abundância são partes por milhão (ppm). 


O Si elementar não ocorre de maneira natural, mas constitui 27,7% da crosta terrestre (o Si é o segundo 
elemento mais abundante depois do O, Fig. 13.2) na forma de areia, quartzo, cristal de rocha, pederneira, ágata e 
minerais de silicato (veja a Seção 14.9). Ao contrário, a abundância de Ge na crosta terrestre é de apenas 1,8 ppm, 
estando presente em quantidades de traço em vários minerais (por exemplo, minérios de zinco) e no carvão 
mineral. O principal minério que contém estanho é a cassiterita (SnO»). Os minérios importantes de chumbo são a 
galena (PbS), a anglesita (PbSO,) e a cerussita (PbCOs). 


Extração e manufatura 


As fontes de grafita natural são suplementadas por material manufaturado obtido pelo aquecimento do coque em 
pó (carvão carbonizado a alta temperatura) com sílica a =2800 K. Aproximadamente 30% dos diamantes para uso 
industrial nos EUA são sintéticos (veja o Boxe 14.4). Películas de diamantes podem ser aumentadas usando-se um 
método de deposição quimica de vapor (veja a Seção 28.6, no Volume 2), e atualmente estão sendo investigados 
os processos hidrotérmicos.! A produção do carbono amorfo (negro de fumo, empregado em borracha sintética) 
envolve a queima de petróleo na presença de uma quantidade limitada de ar. 

O silício (não o de alta pureza) é extraído da sílica, S102, pelo aquecimento com C ou CaC, em um forno 
elétrico. O Ge impuro pode ser obtido de resíduos de gases de combustão recolhidos durante a extração do zinco 
de seus minérios, ou pela redução do GeO, com H; ou C. Para uso nas indústrias eletrônica e de semicondutores, 
são necessários o Si e o Ge ultra puros, e ambos podem ser obtidos por técnicas de fusão por zona (veja o Boxe 
6.3, Volume 1 e a Seção 28.6, Volume 2). 

O estanho é obtido da cassiterita (SnO2) pela redução com C em um forno (veja a Seção 8.8), mas um 
processo semelhante não pode ser aplicado para extrair o Pb do seu minério de sulfeto porque o AG (CS», g) é 
+67 kJ mol"!; os processos termodinamicamente viáveis envolvem as reações 14.1 ou 14.2 em temperaturas 


elevadas. Tanto o Sn quanto o Pb são refinados eletroliticamente. A reciclagem do Sn e do Pb ocorre em uma 
escala de grandes dimensões. Nos EUA, em 2009, foi produzida 1,12 Mt de Pb secundário (isto é, proveniente do 
Pb reciclado, principalmente de baterias de chumbo-ácido) e isso respondeu por cerca de 80% do Pb consumido 
nos EUA. 

2PbS + 30, — 2PbO + 250, 


PbO + C — Pb + CO 


(14.1) 
ou l 
PbO + CO — Pb + CO, 
Pbs + 2PbO — 3Pb + 50, (14.2) 


Usos 


O diamante é a substância mais dura conhecida e, além do seu valor comercial como pedra preciosa, tem 
aplicações em ferramentas de corte e abrasivos (veja o Boxe 14.4). Enquanto o diamante tem uma estrutura 
tridimensional rígida, a grafita apresenta uma estrutura em camadas (veja a Seção 14.4), e isto resulta em uma 
notável diferença de propriedades físicas e aplicações. As propriedades da grafita que são comercialmente 
exploradas (Fig. 14.2) são sua inércia, alta estabilidade térmica, condutividades elétrica e térmica (que são 
dependentes da direção; veja a Seção 14.4) e a capacidade de agir como um lubrificante. Suas propriedades 
térmicas e elétricas tornam a grafita adequada como material refratário (veja a Seção 12.6) e para usos em baterias 
e células de combustível. A crescente importância da tecnologia das células de combustível tem resultado em um 
crescimento da demanda da grafita de alta pureza. Outras novas tecnologias estão tendo um impacto no mercado 
da grafita. O tecido de grafita (‘grafita flexível”) é um produto relativamente novo, e as aplicações estão 
aumentando. Em 2004, Novoselov e Geim (agraciados com o Prêmio Nobel de 2010 de Física) conseguiram 1solar 
uma camada simples de grafita. Essa folha com a espessura de um átomo é chamada de grafeno. A alta velocidade 
com que os transportadores de carga se movem pelo grafeno, sua resistência mecânica e transparência ótica o 
tornam um material extraordinário, cujas propriedades serão discutidas na Seção 28.8, Volume 2. 

O negro de fumo é de enorme importância comercial, e é produzido pela combustão parcial de hidrocarbonetos 
(por exemplo, gás natural, petróleo) sob condições controladas. O negro de fumo tem uma morfologia bem 
definida e é composto de agregados de partículas com uma microestrutura grafítica. A principal aplicação do 
negro de fumo está no reforço da borracha vulcanizada, e cerca de 66% acabam nos pneus de veículos. Outros 
usos importantes são as tintas de impressão, pigmentos e plásticos. O carvão vegetal (feito pelo aquecimento da 
madeira) e o carvão animal (produzido pela carbonização de ossos tratados) são formas microcristalinas da grafita, 
suportados, no caso do carvão animal, no fosfato de cálcio. As propriedades de adsorção do carvão ativado o 
tornam comercialmente importante (Boxe 14.1). As fibras de carbono de grande resistência à tração (formadas 
pelo aquecimento de fibras poliméricas orgânicas orientadas a >1750 K) contêm cristalitos de grafita orientados 
paralelos ao eixo da fibra, e são utilizadas para reforçar materiais como os plásticos. Os compósitos de carbono 
são materiais quimicamente inertes reforçados por fibras que possuem alta resistência, rigidez, estabilidade 
térmica, alta resistência ao choque térmico e retêm suas propriedades mecânicas em temperaturas elevadas. Os 
materiais de fibra de carbono serão discutidos minuciosamente na Seção 28.7, Volume 2. 
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Fig. 14.2 Usos da grafita natural nos EUA em 2009. [Dados: US Geological Survey.] 


APLICAÇÕES 


Boxe 14.1 Carvão ativado: utilização de uma estrutura porosa 





O carvão ativado é uma forma muito fina de carvão e é produzido com materiais orgânicos (por exemplo, turfa, madeira) por meio de aquecimento na presença de reagentes que 
promovem oxidação e desidratação. Embora a estrutura do carvão ativado seja baseada na da grafita, ela é altamente irregular e contém carbono não grafítico, reticulação extensiva e 


heteroátomos (por exemplo, H, N e 0). O resultado é uma estrutura porosa com uma grande área de superfície interna: materiais microporosos apresentam poros <2 nm; macroporoso 
refere-se a carvões ativados com um tamanho de poro >50 nm, e materiais mesoporosos encaixam-se entre esses extremos. As maiores áreas de superfície interna são encontradas para 
materiais microporosos (>700 m? g7’). A superfície do carvão ativado é hidrofóbica, e a adsorção de pequenas moléculas ocorre em grande parte pelas interações de van der Waals. As 
moléculas apolares são adsorvidas preferencialmente às moléculas polares, embora as propriedades de adsorção do carvão sejam afetadas pelo número e pelos tipos de heteroátomos 
ligados à superfície. Isto, por sua vez, reflete o método de produção. 

O carvão ativado tem aplicações generalizadas para adsorções tanto em fase gasosa quanto em fase líquida. As aplicações em fase gasosa (adsorção de moléculas de gás, inclusive 
os vapores orgânicos) geralmente exigem áreas de superfície de 1000 a 2000 m? g!. Além da purificação de gases, o carvão ativado é empregado na recuperação de solventes orgânicos 
voláteis (por exemplo, acetona, etanol, tolueno, hidrocarbonetos clorados) e em pigmentos, tintas, fibras sintéticas, borrachas e indústrias de adesivos. 

As primeiras aplicações do carvão ativado em larga escala foram nas máscaras de gás na Primeira Guerra Mundial. Vários filtros de gás, inclusive aqueles em coifas de fogões e 
capelas móveis ou de bancada de laboratório, contêm filtros de carvão ativado. Cerca de 20% do carvão ativado que é produzido é consumido na indústria do açúcar, onde é empregado 
como agente descolorante. As aplicações na fase líquida são principalmente na purificação da água. Após a remoção de material particulado, a água dos rios ou reservatórios é tratada 
com ozônio para eliminar as bactérias. Em seguida, ela passa por tanques de filtro rápido de gravidade que contêm cascalho coberto com um leito de carvão ativado granulado. Uma vez 
concluída a adsorção de contaminantes, inclusive o 03, a água pode ser clorada antes da distribuição na forma de água potável. 

À estrutura porosa significa que o carvão ativado é um excelente catalisador heterogêneo, principalmente quando impregnado com um metal do bloco d, como o paládio. Em escala 
industrial, ele é utilizado, por exemplo, na manufatura do fosgênio e do dicloreto de sulfurila: 


camia ativado 


COM CI 





COCI, 


tosgén Ta 


carvão ativado 
SO, + Cl = SO,CL, 


dicloreto de sulfunia 


Em laboratório, o carvão ativado tem usos catalíticos, por exemplo, na oxidação do cobalto(Il) pelo ar na presença da NH3 e do NH,€I, formando o complexo de cobalto(Ill) octaédrico 
[Co(NH3)6]**: 


4CoCl, + O; + 4NH4]C1 + 20NH; 


carvão ativado 


= 4 | Co [ IN Ha lg 





| Cl, | 20,0 


A estrutura porosa do carvão ativado pode ser utilizada como um molde sobre o qual se constroem outros materiais porosos, por exemplo, o SiO0, o TiO, e o Al20;. O óxido é 
primeiramente dissolvido em CO, supercrítico (veja a Seção 9.13) e, em seguida, o molde de carvão ativado é envolvido no fluido supercrítico. O molde de carvão é removido por 
tratamento com plasma de oxigênio e por calcinação no ar a 870 K, deixando um óxido de metal nanoporoso ('nano' refere-se à escala do tamanho do poro) com uma estrutura 
macroporosa que imita a do molde de carvão ativado. 

O carvão ativado é habitualmente empregado no procedimento adotado após a ingestão de venenos, principalmente em crianças. É normalmente administrado em doses únicas ou 
múltiplas, cada uma de 50 g e age no intestino adsorvendo as toxinas. 
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Tanques de filtro rápido de gravidade na estação de tratamento de água no Rio Itchen em Southampton, Reino Unido. 


Leitura recomendada 


R.H. Bradley (2011) Adsorp. Sci. Technol., vol. 29, p. 1 — ‘Recent developments in the physical adsorption of toxic organic vapours by activated carbons.. 

A.J. Evans (1999) Chemistry & Industry, p. 702 — “Cleaning air with carbon 

H. Wakayama, H. Itahara, N. Tatsuda, S. Inagaki and Y. Fukushima (2001) Chemistry of Materials, vol. 13, p. 2392 — 'Nanoporous metal oxides synthesized by the nanoscale casting 
process using supercritical fluids. 

D.A. Warrell (2009) Trans. R. Soc. Trop. Med. Hyg., vol. 103, p. 860 — ‘Researching nature's venoms and poisons. 


O silício encontra suas principais aplicações na indústria do aço (veja o Boxe 6.1) e nas indústrias eletrônica e 
de semicondutores (Boxe 14.2). A sílica, SiO2, é um material comercial de extrema importância. Trata-se do 
principal componente do vidro, e grandes quantidades de areia são consumidas em todo o mundo pela indústria de 
construção. O vidro de quartzo (formado no resfriamento do SiO, fundido) pode suportar repentinas variações de 
temperatura e tem usos especializados. A Seção 14.9 descreve diferentes tipos de vidros. A sílica gel (uma forma 
amorfa de sílica, produzida pelo tratamento do silicato de sódio aquoso com ácido) é utilizada como agente 


secante (veja o Boxe 12.3), como fase estacionária em cromatografia e como catalisador heterogêneo. Os metais 
alcalinos podem ser absorvidos na sílica gel, fornecendo um meio conveniente de manuseio dos metais antes de 
serem empregados como agentes redutores (veja a Seção 11.4). Cuidado! A inalação de poeira de sílica pode levar 
à doença pulmonar, silicose. A sílica hidratada forma o exoesqueleto das diatomáceas marinhas, mas o papel do Si 
em outros sistemas biológicos é bem menos definido. ! As aplicações de silicatos e aluminossilicatos estão 
discutidas na Seção 14.9. 

A demanda comercial pelo Ge é pequena, mas significativa. Seus principais usos são nos catalisadores à base 
de germânio para polimerização visando à produção do tereftalato de polietileno (PET, em inglês), fibras óticas, 
dispositivos de visão no infravermelho (visão noturna), e nas indústrias eletrônica e de eletricidade solar. As 
aplicações em dispositivos Óticos surgem das propriedades óticas do GeO». Mais de 60% do Ge empregado em 
dispositivos Óticos é reciclado. Aproximadamente 54.000 kg de Ge foram utilizados nos EUA em 2008. 
Comparado ao Ge, a demanda do Sn e do Pb é muito maior. Em 2008, os EUA consumiram 59.000 t de Sn 
(primário e reciclado) e 1,5 Mt de Pb (primário e reciclado). A galvanização das latas de aço melhora a resistência 
à corrosão e constitui o maior uso do Sn. O metal é, no entanto, macio, e ligas de estanho como peltre, metal de 
solda, bronze e liga de fundição têm maior valor comercial que o Sn puro. O vidro de janelas de alta qualidade 
geralmente é fabricado pelo processo Pilkington, que envolve uma massa de vidro fundido que flutua sobre um 
banho de estanho líquido (estanho fundido) para produzir uma superfície plana. O dióxido de estanho é um 
opacificante empregado em esmaltes e tintas (veja também a Seção 28.4, Volume 2), e suas aplicações em 
sensores de gás estão descritas no Boxe 14.11. O uso de produtos químicos à base de estanho como retardadores 
de chama (veja o Boxe 17.1) vem crescendo em importância. 

O chumbo é um metal macio e tem sido amplamente empregado na indústria de encanamentos, mas seu uso 
tem diminuído à medida que vem crescendo a consciência da toxicidade do metal (Boxe 14.3). De modo 
semelhante, os usos do Pb em pigmentos têm sido reduzidos, e os combustíveis “ecologicamente corretos” têm 
substituído seus correspondentes contendo chumbo (Fig. 14.3). Os óxidos de chumbo são de grande importância 
comercial, por exemplo, na manufatura do vidro de “cristal de chumbo”. O zarcão, Pb;O4, é utilizado como 
pigmento e como revestimento resistente à corrosão para o aço e o ferro. De longe, a maior demanda de chumbo é 
para baterias de chumbo-ácido. A reação da célula é uma combinação das meias-reações 14.3 e 14.4; uma bateria 
de automóvel normal de 12 V contém seis células ligadas em série. 


PbSOu(s) + 2e7 = Pb(s) + [SO] (ag) E = —0,36 V 
PbO,(s) + 4H" (aq) + [504] (aq) + 2e 
= PbSO,(s) + 2H,0(1) E° = +1.69 VY (14.4) 


Os acumuladores de chumbo-ácido são empregados não apenas na indústria automotiva, mas também como fontes 
de energia para empilhadeiras industriais, veículos de mineração e serviços de pista em aeroportos, e para fontes 
de energia elétrica independentes em, por exemplo, hospitais. 
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Fig. 14.3 O declínio do uso de combustíveis contendo chumbo em veículos a motor é ilustrado por esses dados estatísticos dos 
EUA. Em 1970, os aditivos com chumbo para combustíveis atingiram seu pico. [Dados: US Geological Survey. | 


14.3 Propriedades físicas 


A Tabela 14.1 lista as propriedades físicas selecionadas dos elementos do grupo 14. Uma comparação com a 
Tabela 13.1 mostra que há algumas semelhanças das tendências à medida que se desce nos grupos 13 e 14. 
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Boxe 14.2 Energia solar: térmica e elétrica 





O aproveitamento da energia renovável que vem do Sol é um método ecologicamente aceitável de produzir potência. A conversão via painéis solares de troca térmica oferece 
energia térmica para elevar a temperatura de piscinas ou para fornecer água quente nos lares. À conversão via sistemas fotovoltaicos (células solares) produz eletricidade e envolve o 
uso de semicondutores. Inicialmente, o programa espacial da NASA era a força motriz por trás do desenvolvimento das células solares, e as aplicações em satélites e outros veículos 
espaciais permanecem como a tecnologia de ponta do desenvolvimento. No entanto, todos nós sentimos os benefícios das células solares que são utilizadas em diversos dispositivos, 
como, por exemplo, em calculadoras a energia solar. A maioria das células solares é fabricada com o uso do silício. Outros semicondutores incluem o GaAs e o CdTe, mas as células à 
base de Si dominam o mercado comercial. Elas compreendem dispositivos de junção de estado sólido que têm normalmente 200-350 um de espessura. O dispositivo é construído a 
partir de uma camada dopada n (de frente para o sol), uma camada dopada p e uma grade de contato metálica nas superfícies superior e inferior, conforme mostra o diagrama visto 
a seguir. As grades de contato são conectadas por um fio condutor. Quando a luz incide sobre as células, os elétrons na junção p-n movem-se do silício tipo p para o silício tipo n, e 
os “buracos” (veja a Seção 6.9) movem-se na direção oposta; isto leva a um fluxo de eletricidade em torno do circuito. Uma célula solar típica compreende uma pastilha de silício 
com cerca de 100 cm? de área de superfície. A produção de energia por célula é <0,6 V, e essa voltagem é pequena demais para ser de uso prático. Portanto, as células são 
combinadas em série de maneira a criar um módulo que tenha uma saída de =12 V. A saída é dependente das condições atmosféricas e do número de horas de insolação, e um 
módulo típico contém entre 28 e 36 células solares. Para certas aplicações, um único módulo solar é suficiente. Para necessidades de maior voltagem, os módulos são conectados em 
série para produzir painéis fotovoltaicos tais como os apresentados na fotografia vista a seguir. Geralmente são chamados de painéis solares, mas não devem ser confundidos com os 
painéis solares de troca térmica mencionados anteriormente. Os painéis fotovoltaicos podem oferecer fontes de energia independentes ou podem ser conectados em uma rede de 
fornecimento para armazenamento e distribuição de eletricidade. A eficiência das células fotovoltaicas à base de silício é >20%. Para melhorar a eficiência, têm sido desenvolvidos 
sistemas híbridos que combinam a tecnologia fotovoltaica com, por exemplo, turbinas eólicas. 

A célula de Grátzel é uma nova geração de células solares que depende de um semicondutor com uma grande lacuna de banda (geralmente o TiO; nanocristalino) em contato 
com um eletrólito. No entanto, o TiO; é oticamente transparente. Dessa maneira, um corante que absorve luz na região visível fica ancorado na superfície do semicondutor e, quando 
iluminado, o corante injeta um elétron na banda de condução do sólido. A química por trás dessas células solares sensibilizadas por corante está descrita na Seção 28.3 no Volume 2. 
Os dispositivos fotovoltaicos que aproveitam polímeros orgânicos condutores são outro desafio para as células solares à base de silício. À importância dos polímeros eletricamente 
condutores foi reconhecida pela concessão do Prêmio Nobel de Química de 2000 a Heeger, MacDiarmid e Shirakawa. As células solares fabricadas com uso de polímeros orgânicos 
são de menor custo, mais leves e mais flexíveis que os dispositivos com junção de estado sólido, mas (pelo menos em 2011) elas são de menor eficiência na conversão de energia 
solar em energia elétrica. Continuam sendo feitos esforços de pesquisa para melhoria das eficiências das células solares inorgânicas sensibilizadas por corante e fotovoltaicas 
orgânicas. leitura recomendada 





Painéis solares de energia fotovoltaica em Provence, França. 


Leitura recomendada 


J.-L. Bredas and J.R. Durrant, eds. (2009) Acc. Chem. Res., vol. 42, issue 11 — Uma edição especial que contém uma série de revisões acerca do tópico de fotovoltaicas orgânicas. 
R. Eisenberg and D.G. Nocera, eds. (2005) /norg. Chem., vol. 44, p. 6799 — Uma série de artigos de ponta publicados na forma de um ‘Fórum sobre Energia Solar e Renovável! 
M. Gratzel (2003) J. Photochem. Photobiol. C, vol. 4, p. 145 — 'Dye-sensitized solar cells. 

M.A. Green (2001) Adv. Mater., vol. 13, p. 1019 — ‘Crystalline silicon photovoltaic cells. 

G.J. Meyer (2010) ACS Nano, vol. 4, p. 4337 — ‘The 2010 Millennium Technology Grand Prize: Dye-sensitized solar cells: 
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Boxe 14.3 Toxicidade do chumbo 





Os sais de chumbo são extremamente tóxicos. À ingestão de um sal de chumbo solúvel pode causar envenenamento agudo, e a exposição a longo prazo a uma fonte do metal (por 
exemplo, encanamentos de água antigos, tintas à base de Pb) pode resultar em envenenamento crônico. Os compostos de organochumbo(IV) como o EtyPb, utilizados como aditivo 
antidetonante para combustíveis para motores, atacam o sistema nervoso. Em uma pesquisa relevante, a análise de vinhos produzidos entre 1962 e 1991 com uvas cultivadas em 
vinhedos à beira da estrada mostrou alguma correlação entre uma queda do teor de Pb e a introdução dos combustíveis sem chumbo. Os agentes sequestrantes tais como o [EDTA] 
(veja a Eq. 7.75 e o texto que a acompanha) são empregados para complexar íons Pb** no corpo e sua remoção se dá por excreção natural. 

As juntas entre metais, inclusive aquelas em componentes eletrônicos, têm utilizado tradicionalmente soldas de SnPb. No entanto, na União Europeia, entrou em vigor, em 
2006, uma nova legislação proibindo a inclusão de chumbo, cádmio, mercúrio, cromo hexavalente e retardantes de chama polibromados (veja o Boxe 17.1) em novos equipamentos 
elétricos e eletrônicos. A proibição de componentes contendo chumbo tem diversas exceções que incluem o chumbo em soldas de alto ponto de fusão (ligas de Sn-Pb que contêm 
>85% de Pb) e o chumbo em soldas para equipamento de infraestrutura de redes para sinalização e transmissão. Essas exceções serão revistas com a expectativa de que materiais 
substitutos finalmente sejam utilizados. À introdução da legislação tem causado um enorme impacto na solda de componentes eletrônicos. A solda eutética de SnPb apresenta 
muitas propriedades desejáveis (por exemplo, baixo ponto de fusão, trabalho fácil e baixo custo) e é um desafio para as atividades de pesquisa e desenvolvimento encontrar ligas 
para soldas isentas de chumbo que tenham essas propriedades. As soldas à base de Sn com Ag, Bi, Cu e Zn como metais da liga são as candidatas mais promissoras. Dentre elas, as 
soldas de SnAgCu (3-4% em peso de Ag e 0,5—0,9% em peso de Cu) são as substitutas mais comuns na indústria eletrônica. No entanto, uma solda de SnAgCu é =2,5 vezes mais 
cara que um eutético de SnPb. Uma alternativa de menor custo é uma solda de SnCu, mas sua desvantagem é que ela funde em uma temperatura maior que os materiais à base de 
SnAgCu. 





Soldagem dos pinos de um chip em uma placa de circuito eletrônico. 


Leitura recomendada 


H. Black (2005) Chem. Ind., issue 21, p. 22 — ‘Lead-free solder.. 

R.A. Goyer (1988) em Handbook on Toxicity of Inorganic Compounds, eds. H.G. Siller, H. Sigel and A. Sigel, Marcel Dekker, New York, p. 359 — ‘Lead’. 

Y.-S. Lai, H.-M. Tong and K.-N. Tu, eds. (2009) Microelectron. Reliab., vol. 49, issue 3 — Uma série de artigos: ‘Recent research advances in Pb-free solders’. 
R. Lobinski et al. (1994) Nature, vol. 370, p. 24 — 'Organolead in wine: 

H. Ma and J.C. Suhling (2009) J. Mater. Sci., vol. 44, p. 1141 — ʻA review of mechanical properties of lead-free solders for electronic packaging: 


Energia de ionização e formação de cátions 


A medida que se desce no grupo 14, as tendências das energias de ionização revelam dois pontos particulares: 


e O os aumentos relativamente grandes entre os valores da EL, e da Eh para cada elemento; 
e O as descontinuidades (isto é, os aumentos) das tendências dos valores da El; e da El, no Ge e no Pb. 


Os somatórios das quatro primeiras energias de ionização para qualquer elemento sugerem que é improvável que 
os íons Mº* sejam formados. Por exemplo, embora o SnF, e o PbF, sejam sólidos não voláteis, nenhum deles tem 
uma estrutura tridimensional simétrica no estado sólido. Tanto o SnO- quanto o PbO, adotam uma estrutura do 
tipo rutilo. A concordância entre os valores das energias de rede determinadas usando um ciclo de Born-Haber e 
calculadas a partir de um modelo eletrostático é bom para o SnO,, mas é ruim para o PbO». Isto sugere um certo 
grau de ligação covalente no PbO>, em vez de uma formulação Pb*'(O0?),. Assim, os valores dos raios iônicos do 
Mº* (Tabela 14.1) devem ser considerados com certa cautela. 

A química das soluções aquosas que envolvem cátions dos elementos do grupo 14 é restrita principalmente ao 
Sn e ao Pb (veja a Seção 14.13) e, dessa maneira, a Tabela 14.1 dá valores de Eº apenas para esses metais. 





1. Comente a respeito do fato de os raios covalentes serem listados na Tabela 14.1 para todos os elementos do grupo 14, mas 
os raios iônicos presentes serem apenas para o Ge, o Sn e o Pb. Por que os raios do M** e M” estão listados para o Sn e o 
Pb, mas não para o Ge? 


2. Quão exato você espera que seja o valor de rion para o Sn? Explique sua resposta. 
3. A Tabela 14.1 não lista nenhum dado eletroquímico para o C, o Si e o Ge. Sugira as razões para Isto. 


4. Explique por que, para cada elemento do grupo 14, o valor da Ef; é significativamente maior que para a EL. 


Tabela 14.1 Algumas propriedades físicas dos elementos do grupo 14, M, e de seus íons 


Propriedade C Si Ge Sn Pb 
Número atômico, Z 6 14 32 50 82 
Configuração eletrônica no estado fundamental [He]2s?2pº [Ne]3s?3pº [Ar]3d'9494p? [Kr]4d!º5525p? [Xe]4f5d'º65?6p” 
Entalpia de atomização, A Hº(298 K)/kJ mol”! 717 456 375 302 195 
Ponto de fusão, p.fus./K >3823! 1687 1211 505 600 
Ponto de ebulição, p.eb./K 5100 2628 3106 2533 2022 
Entalpia-padrão de fusão, ArusHº(p.fus.)/k] mol”! 104,6 50,2 36,9 7,0 4,8 
Primeira energia de ionização, El/k] mol”! 1086 786,5 762,2 708,6 715,6 
Segunda energia de ionização, El/k] mol”! 2353 1577 1537 1412 1450 
Terceira energia de ionização, El/kJ mol”! 4620 3232 3302 2943 3081 
Quarta energia de ionização, El4/k] mol”! 6223 4356 4411 3930 4083 
Raio metálico, fmeta/pm — — — 158 175 
Raio covalente, fcov/pm 71 118 122 140 154 
Raio iônico, rcov/pm* — — 53 (Ge**) 74 (Snº*) 78 (Pb**) 
93 (Sn?) 119 (Pb?) 
Potencial de redução-padrão, Eº(M?*/M) NV — — — —0,14 —0,13 
Potencial de redução-padrão, Eº(M**/M?")/V — — — +0,15 +1,69” 
Núcleos ativos em RMN (% de abundância, spin BC(,1,/=4 “Si (4,7,]= BGe (7,8,]= Sn (7,6,1= “Pb (22,6, 1=4) 
nuclear) ) 1) 1) +) "Sn (8,6, 1 
=i) 


dm 


t Para o diamante. 

t Os valores do C, Si, Ge e Sn referem-se a estruturas do tipo diamante e, dessa maneira, referem-se à tetracoordenação; o valor 
do Pb também se aplica a um centro tetracoordenado. 

* Os valores são para hexacoordenação. 

** Este valor é para a meia-reação: Pb, (5) + 4H* (ag) + [50,]” (ag) + 2e7 = PbS0,(s5) + 2H,001. 


Algumas considerações do balanço de energia e de ligação 


A Tabela 14.2 enumera alguns valores determinados experimentalmente para termos de entalpia de ligação 
covalente. Quando tentamos interpretar a química dos elementos do grupo 14 com base nessas energias de ligação, 
é necessário ter cautela por duas razões: 


e muitas reações termodinamicamente favoráveis são cineticamente controladas; 
e para utilizar bem os termos de entalpia de ligação, devem ser consideradas reações completas. 


O primeiro ponto é ilustrado pela consideração de que, embora ambas as combustões do CH, e do SiH; sejam 
termodinamicamente favoráveis, o SiH4 é espontaneamente inflamável no ar, ao passo que o CH, explode no ar 
somente quando uma fagulha fornece a energia para vencer a barreira de ativação. Em relação ao segundo ponto, 
considere a reação 14.5. 


(14.5) 


Tabela 14.2 Alguns termos experimentais de entalpia de ligação covalente (kJ mol"); os valores para as ligações simples 
referem-se aos elementos do grupo 14 em ambientes tetraédricos 


(C-C (= (=C C-H C-F C-Cl (—0 (=0 
346 598 813 416 485 327 359 806 
Si-Si Si-H Si-F Si-(I Si-O Si=0 
226 326 582 391 466 642 
Ge—Ge Ge—H Ge—F Ge-—Cl Ge-0 
186 289 465 342 350 
Sn—Sn Sn—H Sn-Cl 
151 251 320 

Pb-CI 

244 


A inspeção da Tabela 14.2 mostra que E(C-H) > E(C-CI), mas o fato de a ligação H-C1 (431 kJ mol!) ser 
significativamente mais forte que a ligação CI-CI (242 kJ mol!) resulta em a reação 14.5 ser energeticamente 
favorável. 


Catenação é a tendência da formação de ligação covalente entre os átomos de um dado elemento — por exemplo, as ligações C—C nos hidrocarbonetos ou as ligações S-S nos 
polissulfetos. 


A força particular da ligação C-C contribui para o fato de a catenação ser comum em compostos de carbono. 
No entanto, deve-se enfatizar que podem estar envolvidos tanto fatores cinéticos como termodinâmicos, e 
qualquer discussão minuciosa de fatores cinéticos está sujeita a complicações: 


e Mesmo quando a quebra da ligação C-C é a etapa determinante da velocidade, é a energia de dissociação da 
ligação (energia de ponto zero), e não o termo de entalpia, que é importante. 

e As reações frequentemente são processos bimoleculares nos quais a formação de ligação e a quebra de ligação 
ocorrem simultaneamente e, em tais casos, a velocidade de reação pode não ter qualquer relação com a 
diferença entre os termos de entalpia de ligação dos reagentes e produtos. 


Ao contrário dos elementos posteriores do grupo 14, o C não tende a exibir números de coordenação maiores que 
quatro. Embora os complexos como o [SiFs]” e o [Sn(OH),]” sejam conhecidos, os análogos do carbono não são. 
O fato de o CCL, ser cineticamente inerte no sentido da hidrólise, mas o S1Cly ser facilmente hidrolisado pela água, 
tem sido tradicionalmente atribuido à disponibilidade dos orbitais 3d no Si, que pode estabilizar um estado de 
transição associativo. Esse ponto de vista tem sido contestado pela sugestão de que o fenômeno seja de origem 
estérica, associado puramente com a menor acessibilidade do centro de C que surge pelo fato de as ligações C-Cl 
serem mais curtas que as ligações Si—Cl. 


O possível papel da ligação m(p-d) no Si e nos elementos posteriores do grupo 14 tem sido uma questão 
controversa (veja a Seção 5.7), e voltaremos a isto na Seção 14.6. Por outro lado, a ligação 7(p-p), que leva a 
ligações homonucleares duplas e triplas e que é tão comum na química do carbono, é relativamente sem 
importância posteriormente no grupo.” Uma situação semelhante é observada nos grupos 15 e 16. O derivado da 
mesitila 14.1 foi o primeiro composto contendo uma ligação S1=S1 a ser caracterizado. No espectro Raman de 
14.1, uma absorção em 529 cm! é atribuída ao modo n(Si=Si) e, na estrutura do estado sólido, a distância de 
ligação Si—Si de 216 pm é duas vezes menor que o valor do rçoy (2 x 118 pm). Essas espécies são estabilizadas em 
relação à polimerização pela presença de substituintes volumosos tais como a mesitila (em 14.1), o CMe; ou o 
CH(SiMes).. 





É 1 


Mesitila = Mes = 1,3,5-trimetilfenila 


(14.1) 


A unidade S1,€C, central em 14.1 é plana, permitindo a sobreposição dos orbitais 3p (ortogonais ao plano) para 
a formação da ligação m; os substituntes volumosos da mesitila adotam uma conformação “roda de pá”, 
minimizando as interações estéricas.! Ao contrário, os estudos teóricos sobre o SiH; (evidência espectrométrica 
de massa para o qual foi obtido) indicam que uma estrutura não plana é energeticamente favorecida. A mesma 
conformação angular trans tem sido observada experimentalmente para compostos de Sn5R, (veja a Fig. 23.19 e o 
texto que a acompanha, no Volume 2). Estudos teóricos sobre o HSi1=S1H hipotético sugerem que uma estrutura 
não linear é energeticamente preferida a uma estrutura parecida com o etino. 

O primeiro composto contendo uma ligação S1=S81 foi isolado e estruturalmente caracterizado em 2004. O 
produto da reação 14.6 (o agente redutor é um composto de intercalação de KCs; veja a estrutura 14.2) é cinética e 
termodinamicamente estabilizado por substituintes silila muito volumosos. Coerente com as previsões teóricas, a 
dissilina tem uma estrutura não linear. A ligação Si=S1 (206 pm) é aproximadamente 4% mais curta que uma 
ligação S1=S1 típica (214-216 pm), e cerca de 13% mais curta que uma ligação Si-Si típica (2 x rov = 236 pm). 
Esse grau de encurtamento é significativamente menor que aquele observado quando se vai de C-C para C=C para 
C=C, consistente com a sobreposição p menos eficiente para o Si comparado com o C. 
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S1 === 51 = 206 pm: “S1-S1-51 = 137" 


A espectroscopia de RMN do ??Si fornece dados que possibilitam verificar a formação da unidade RSi=SIR e 
justificam a atribuição de uma dissilina formada pela desalogenação de um dissileno com o naftaleto de lítio (Eq. 
14.7).+ 


À Fo ICH, 


em ih po == SiR | | 
| A (14.7) 


R = SiMe(Si'Bu;), 


O composto 'Bu;SiSiBr,SiBr,Si'Bu; está relacionado ao precursor na Eq. 14.6. Ele reage com o (Bu,MeSi)SiLi 
e gera um ciclotrissileno que pode ser convertido em um cátion de ciclotrissilenílio aromático: 


'BusSi . = Si'Bus 'BusSi < 
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A formação de ligações 7x(p-p) entre o C e o Si também é rara. Um exemplo está apresentado na Eq. 14.8. Em 
1999, os primeiros exemplos de uma ligação C=S1 foram confirmados nas moléculas em fase gasosa HC=SiF e 
HC=SiCl]. Essas espécies foram detectadas pelo uso da espectrometria de massa por neutralização-reionização, 
mas não foram isoladas. 
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(14.8) 


A primeira ligação dupla Ge=C foi anunciada em 1987, quando uma série de exemplos foram descritos, inclusive 
a Mes,)Ge=CHCH)'Bu, que é estável a 298 K. A formação de ligações Ge=Ge está descrita na Seção 23.5, no 
Volume 2. 


Núcleos ativos em RMN 


A Tabela 14.1 lista núcleos ativos em RMN para os elementos do grupo 14. Embora a abundância isotópica do PC 
seja apenas de 1,1%, o emprego da espectroscopia RMN de !°C é muito importante. A baixa abundância significa 
que, a menos que uma amostra seja isotopicamente enriquecida, os picos satélites em, por exemplo, um espectro 
de RMN de !H, não serão observados e a aplicação do C como um núcleo ativo em RMN reside em sua 
observação direta. A aparência de picos satélites em função do acoplamento de um núcleo observado tal como o 
IH ao Si ou ao !!?Sn é diagnóstica (veja o estudo de caso na Seção 4.8). A observação direta de núcleos de ?Si é 
um modo rotineiro de caracterização dos compostos que contêm S1. A espectroscopia RMN do estanho 119 (com 
o !!?Sn sendo geralmente favorecido em relação ao !!7Sn para observação direta) também é valiosa. A faixa de 
deslocamentos químicos é grande e, conforme ocorre com muitos heteronúcleos, os valores de ô podem oferecer 
uma indicação de ambientes de coordenação. 


Espectroscopia Mossbauer 


O núcleo do !!?Sn é adequado para a espectroscopia Mössbauer (veja a Seção 4.10), e os valores de deslocamento 
dos 1sômeros podem ser utilizados para distinguir entre ambientes Sn(IN e Sn(IV). Os dados espectroscópicos 
também podem fornecer informações a respeito do número de coordenação do centro de Sn. 





O espectro de RMN de !H do SnMe, consiste em um simpleto com dois dupletos sobrepostos. As constantes 
de acoplamento para os dupletos são 52 e 54 Hz, e o sinal global de cinco linhas exibe um padrão de 
aproximadamente 4:4:84:4:4. Considere os dados da Tabela 14.1 para interpretar o espectro. 


No MesSn, todos os 12 prótons são equivalentes e espera-se um sinal. O Sn tem dois núcleos ativos em RMN: 
o “Sn (7,6%, I = £) e o Sn (8,6%, 1 = £). Os núcleos do 'H acoplam-se ao núcleo do !!'Sn formando um 
dupleto, e ao núcleo do !!?Sn produzindo outro dupleto. As intensidades relativas das linhas no sinal refletem as 
abundâncias dos núcleos ativos em spin: 


e 83,8% dos núcleos de !H estão em moléculas que contêm os isótopos de Sn que não são ativos em spin, e esses 
prótons dão origem a um simpleto. 


e 7,6% dos núcleos de !H estão em moléculas que contêm o !!'Sn e esses prótons dão origem a um dupleto. 
e 8,6% dos núcleos de !H estão em moléculas que contêm o !!?Sn, e esses prótons dão origem a um dupleto. 


As constantes de acoplamento para os dupletos são 52 e 54 Hz. Com esses dados não é possível atribuir esses 
dupletos ao acoplamento de um isótopo em particular. (De fato, J(!'SnH) = 52 Hz, e J(1!ºSnH) = 54 Hz.) 





Dados: veja a Tabela 14.1: 1H e PF, 100%, 1 = 4. 


1. O espectro de RMN de !3C do MesSnCl contém cinco linhas em um padrão não binomial; a separação entre as linhas 
externas é de 372 Hz. Interprete esses dados. 
[Resp.: Conforme no exemplo resolvido: J(1!ºSn-!C) = 372 Hz] 


2. Além do valor do deslocamento químico, como você esperaria que diferissem os espectros de RMN de !H bem resolvidos 
do MesSn e do Me,S1? 
[Resp.: Leve em conta as abundâncias % dos núcleos ativos em spin | 


3. Explique por que o espectro RMN de 2Si do SiH;CH5F consiste em um quarteto (J = 203 Hz) de dupletos (J = 25 Hz) de 
tripletos (J = 2,5 Hz). 
[Resp.: O 2Si acopla-se ao !H ligado diretamente, acoplamento de 2 ligações ao !ºF, acoplamento de 2 ligações ao !H| 


4. Os espectros de RMN de !!ºSnf!H? dos compostos Sn(CH,CH,CH,CH,SnPh,R), com R = Ph, Cl ou H são os seguintes: R 
= Ph: ô —11,45, —99,36 ppm; R = Cl, ô —10,46, 17,50 ppm; R = H, ô —11,58, —136,65 ppm. Em cada espectro, o sinal 
próximo a ô —11 ppm é de intensidade inferior. (a) Atribua os espectros e comente sobre o efeito da variação do grupo R. 
(b) No espectro de RMN de BC4!H) do Sn(CH,CH,CH,CH,SnPh;),, os sinais para os grupos CH, diretamente ligados ao 
Sn aparecem em ô 8,3 e 10,7 ppm. Cada sinal tem dois pares de picos satélites. Qual é a origem desses picos? 


[Resp.: Veja H. Schumann et al. (2006) J. Organomet. Chem., vol. 691, p. 1703] 


14.4 Alótropos do carbono 


Grafita e diamante: estrutura e propriedades 


Já descrevemos a estrutura rígida do diamante (Fig. 6.204). Termodinamicamente, o diamante não é a forma mais 
estável do elemento; na realidade ele é metaestável. À temperatura ambiente, a conversão do diamante em grafita 
é termodinamicamente favorecida (Eq. 14.9), tornando a grafita o estado-padrão do C a 298 K. No entanto, a 
reação 14.9 é infinitamente lenta. 


C(diamante) — Cigralita) 


| [i f F 1 h k , Es | ïf f " 
A G (298K) = —2,9 kJ mol (14.9) 
Um estado é metaestável se ele existe sem mudança observável ainda que seja termodinamicamente instável em relação a um outro estado. 


O diamante tem uma massa específica superior à da grafita (Porafita = 2,25; Pdiamante = 3,51 g cm*), e isto permite 
que diamantes artificiais sejam produzidos a partir da grafita a altas pressões (veja o Boxe 14.4). Há duas 
modificações estruturais da grafita. A forma “normal” é a grafita a, e pode ser convertida na forma B por moagem: 
uma transição de P — a ocorre acima de 1298 K. Ambas as formas possuem estruturas em camadas, e a Fig. 14.4a 
mostra a grafita “normal”. As distâncias de ligação C-C intracamada são iguais (142 pm), enquanto as distâncias 
intercamada são de 335 pm. Uma comparação dessas distâncias com os valores de rcov = 77 pm e ry = 185 pm para 
o C indica que, enquanto a ligação covalente está presente dentro de cada camada, apenas interações fracas de van 
der Waals operam entre as camadas adjacentes. A grafita cliva facilmente, e é utilizada como lubrificante. Essa 
propriedade depende não apenas das fracas forças de van der Waals entre as camadas, mas também da presença de 
moléculas de água intercaladas (veja a seguir). A absorção do vapor d'água faz com que o coeficiente de atrito da 
grafita diminua de 0,5-0,8 (a faixa para a grafita no vácuo) para =0,1. Isso contrasta com, por exemplo, o MoS, 
que também apresenta uma estrutura em camadas (veja o Boxe 22.6, Volume 2) e é um lubrificante intrínseco de 
estado sólido. A condutividade elétrica (veja a Seção 6.8) da grafita a é dependente da direção. Em uma direção 
paralela às camadas, a resistividade elétrica é de 1,3 x 10º Q m (a 293 K), mas é =1 Q m em uma direção 
perpendicular às camadas. Cada átomo de C tem quatro elétrons de valência e forma três ligações o, deixando um 
elétron para participar da ligação x deslocalizada. Os orbitais p moleculares estendem-se sobre cada camada, e 
enquanto os OM ligantes são totalmente ocupados, a lacuna de energia entre eles e os OM antiligantes vagos é 
muito pequena, permitindo que a condutividade elétrica na direção paralela às camadas se aproxime da de um 


metal. Ao contrário, a resistividade elétrica do diamante é de 1 x 10! Q m, tornando o diamante um excelente 
isolante. A química de uma camada simples de grafita (grafeno) está mais detalhada na Seção 28.8, no Volume 2. 

A grafita é mais reativa que o diamante. Ela é oxidada pelo O, atmosférico acima de 970 K, ao passo que o 
diamante queima a >1170 K. A grafita reage com o HNO; quente e concentrado dando o composto aromático 
C(CO,H). O monofluoreto de carbono polimérico, CF» (n < 1), é formado quando o F; reage com a grafita a 720 
K (ou em temperaturas mais baixas na presença do HF), embora, a 970 K, o produto seja o CF4 monomérico. O 
teor de flúor nos materiais formulados como CF, é variável e sua cor varia, sendo branco quando n = 1,0. O 
monofluoreto de carbono possui uma estrutura em camadas, e é empregado como lubrificante, sendo mais 
resistente à oxidação atmosférica a temperaturas mais elevadas do que a grafita. Parte de uma das camadas é 
apresentada na Fig. 14.4b. No composto CF idealizado, cada átomo de C é tetraédrico; cada distância de ligação 
C-C no interior de uma camada é de 154 pm, e entre as camadas é de 820 pm, isto é, mais que o dobro que na 
grafita a. 





-= 





(b) 


a Fig. 14.4 (a) Parte da rede de camadas infinita da grafita a (grafita 'normal”); as camadas são coparalelas, e os átomos 
das camadas alternadas ficam uns sobre os outros. Isto é enfatizado pelas linhas amarelas no diagrama. (b) Parte de uma camada 


da estrutura proposta do CFn para n = 1. 


Grafita: compostos de intercalação 


Um composto de intercalação resulta da inclusão reversível (sem qualquer formação de ligação covalente associada) de uma espécie (átomo, fon ou molécula) em um hospedeiro 
sólido que tenha uma estrutura laminar. 


A grafita tem a notável propriedade de formar muitos compostos de intercalação (lamelares ou grafiticos) cuja 
formação envolve o afastamento das camadas de carbono e a penetração de átomos ou íons entre elas. Há dois 
tipos gerais de composto de intercalação de grafita nos quais as camadas de grafita permanecem planas: 


a intercalação com a redução associada da grafita por um metal (grupo 1, Ca, Sr, Ba, ou alguns metais 
° lantanoides); 
e a intercalação com a concomitante oxidação da grafita por um agente oxidante tal como o Br,, o HNO; ou o 
H,SOs. 


APLICAÇÕES 


Boxe 14.4 Diamantes: naturais e sintéticos 





O valor comercial dos diamantes na forma de pedras preciosas é bem reconhecido, e a produção mundial de diamantes com qualidade de pedra preciosa natural em 2008 está 
apresentada no gráfico ao final deste boxe. O gráfico ainda mostra a produção de diamantes naturais (sem qualidade de pedra preciosa) utilizados para fins industriais. Como o 
diamante é a substância mais dura conhecida," ele tem aplicações generalizadas como abrasivo e em ferramentas de corte e brocas. Essas aplicações estendem-se desde pontas de 
brocas para mineração até serras de diamante para o corte de cristais em fatias muito finas para a indústria eletrônica. O diamante apresenta propriedades elétricas, Óticas e térmicas 
(tem a mais elevada condutividade térmica de qualquer material a 298 K) que o torna adequado para uso em revestimentos contra corrosão e resistentes ao desgaste, em trocadores de 
calor em circuitos elétricos, e em certos tipos de lentes. Uma aplicação no laboratório é nas células de bigorna de diamante nas quais os diamantes nas pontas dos pistões são 
comprimidos juntos. Uma gaxeta de aço inoxidável colocada entre as pontas dos diamantes forma uma câmara para amostra, e podem ser obtidas na célula pressões de até 200 GPa 
(comparáveis com aquelas no centro da Terra). Os diamantes são transparentes à radiação IV, visível, UV próximo e raios X, e, assim, as células de bigorna de diamante podem ser 
empregadas juntamente com equipamentos espectroscópicos e de difração de raios X para o estudo de fases em alta pressão dos minerais. 

A demanda industrial de diamantes é parcialmente satisfeita pelos diamantes sintéticos. A escala de produção de diamantes sintéticos é significativamente maior que a da 
mineração do material natural. 

Parte do diagrama de fase para o carbono é mostrada a seguir: 
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O diagrama ilustra que a grafita converte-se em diamante em condições de alta pressão e alta temperatura (APAT). 
Os diamantes sintéticos são produzidos pela dissolução da grafita em um metal fundido (por exemplo, o Fe) e pela cristalização da mistura em condições apropriadas de altas P e T. 


Depois de ser resfriado, o metal é dissolvido em ácido, deixando diamantes sintéticos de tamanhos que variam entre =0,05 e 0,5 mm. Os principais usos desses diamantes industriais 

incluem moagem, brunimento (por exemplo, retificação da parte interna de cilindros), lâminas de serra e pós de polimento. À relativa importância da produção de diamantes sintéticos 

(que tem aumentado enormemente desde 1950) comparada com a mineração do material natural é claramente vista por comparação dos resultados vistos a seguir. Os EUA lideram a 

produção mundial de diamantes sintéticos, enquanto as reservas principais dos diamantes como pedras preciosas encontram-se na África, na Austrália, no Canadá e na Rússia. 
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[Dados: US Geological Survey que faz uso de um fator de conversão de 5 quilates = 1 g] 


Ao final da Seção 11.4, descrevemos as diferentes condições nas quais o Li, Na, K, Rb ou o Cs podem ser 
intercalados na grafita, e a aplicação da intercalação de íons lítio em baterias de íons de lítio. Agora, vamos ver 
com mais detalhes a intercalação do potássio. 

Quando a grafita é tratada com um excesso de K (e o metal que não reagiu é lavado com Hg), resulta um 
material paramagnético da cor do cobre formulado como K'“[Cs]. A penetração dos íons K” entre as camadas 
causa variações estruturais no esqueleto da grafita: as camadas inicialmente escalonadas (Fig. 14.4) ficam 
eclipsadas, e o espaçamento intercamadas aumenta de 335 para 540 pm. Os íons K* encontram-se acima (ou 
abaixo) dos centros dos anéis Cs alternados, conforme indicado na estrutura 14.2, que mostra uma projeção através 
das camadas eclipsadas. 
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(14.2) 


A condutividade elétrica do KCg é maior que a da grafita a, o que é consistente com a adição de elétrons ao 
sistema p deslocalizado. O aquecimento do KCg leva à formação de uma série de produtos de decomposição à 
medida que o metal é eliminado (Eq. 14.10). As estruturas desses materiais estão relacionadas, havendo uma, 
duas, três, quatro ou cinco camadas de carbono, respectivamente, entre as camadas de íons K”. 
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cor de cobre azul 
(14.10) 


Tais intercalados de metais alcalinos são extremamente reativos, sofrendo ignição ao ar e explodindo em contato 
com a água. 

Nos compostos de intercalação formados com ácidos fortes na presença de agentes oxidantes, as camadas de 
carbono perdem elétrons e ficam positivamente carregadas — por exemplo, o hidrogenssulfato de grafita, [C»4]' 
[HSO4]| : 24H20, que é produzido quando a grafita é tratada com H,SO, concentrado e um pouco de HNO; ou 
CrO». Um produto correlato se forma quando o ácido é o HCIO,; nesse intercalado, as camadas planas de átomos 
de carbono estão 794 pm distantes e são separadas por íons [C104] e moléculas de ácido. A redução catódica 
desse material, ou o tratamento com grafita, dá uma série de compostos correspondentes à eliminação sequencial 
do HCIO,. Esses materiais são melhores condutores elétricos que a grafita, e isso pode ser explicado em termos de 
um mecanismo de buraco positivo (veja a Seção 6.9). 

Outros compostos de intercalação nos quais a grafita é oxidada incluem aqueles formados com o CL, o Brz, o 
ICI e os haletos tais como o KrF,, o UFG e o FeCls. A reação da grafita com o [05] [AsFs] resulta na formação do 
sal [Cs] [AsF6T. 

As propriedades catalíticas de alguns compostos de intercalação de grafita faz com que eles tenham 
importância prática; por exemplo, o KCg é um catalisador de hidrogenação. 


Fulerenos: síntese e estrutura 


Em 1985, Kroto, Smalley e colaboradores descobriram que, submetendo a grafita à radiação a laser a >10.000 K, 
eram formados novos alótropos de carbono. Por causa de suas arquiteturas moleculares, os fulerenos receberam 
esse nome devido ao arquiteto Buckminster Fuller, conhecido pela concepção de domos geodésicos. A família dos 
fulerenos moleculares inclui C6o, C70, C76, C78, Cso € Cas. Foram desenvolvidas diversas rotas sintéticas para os 
fulerenos. A rota-padrão para a preparação do Cs, e do C7 é pelo método de Krãtschmer-Huffmann, divulgado 
pela primeira vez em 1990. Esses dois fulerenos são os principais componentes da mistura de fuligem grafítica 
produzida à medida que os bastões de grafita são evaporados (pela aplicação de um arco elétrico entre eles) em 
uma atmosfera pe hélio a =130 mbar e o vapor condensado. A extração da fuligem pelo benzeno produz uma 
solução vermelha da qual podem ser separados o Cs, e o Cy por cromatografia, normalmente a CLAR (veja a 


Seção 4.2). As soluções em hexano ou em benzeno do Cso têm cor magenta, enquanto as do C7ọ são vermelhas. 
Tanto o Cso quanto o Cy encontram-se disponíveis comercialmente. 

A Fig. 14.5a mostra a estrutura do Cso. Embora tenha sido realizada uma série de estudos de difração de raios 
X do Ceo, a forma quase esférica da molécula tem levado a problemas de orientação frustrante (veja o Boxe 15.5). 
A molécula do Cs, pertence ao grupo de pontos 7, e consiste em uma rede aproximadamente esférica de átomos 
que são conectados em anéis de 5 e 6 membros. Todos os átomos de C são equivalentes, e o espectro de RMN de 
BC do Cs apresenta um sinal (ô +143 pm). Os anéis são dispostos de maneira que nenhum anel com 5 membros é 
adjacente a outro. Assim, o Cso (o menor fulereno que pode ser isolado como uma espécie estável) satisfaz à regra 
do pentágono isolado (IPR, sigla em inglês)." A separação dos anéis com 5 membros pelos anéis com 6 membros 
é facilmente vista na representação esquemática do Cso apresentada na Fig. 14.5b, que ainda mostra um esquema 
da ligação. Cada átomo de C é covalentemente ligado a outros três em um arranjo aproximadamente triangular 
plano. A superficie relativamente grande da “esfera” significa que há apenas um ligeiro desvio da planaridade em 
cada centro de C. Há dois tipos de ligação C-C: os das junções dos dois anéis hexagonais (arestas 6,6) são de 
comprimento 139 pm, enquanto aqueles entre um anel hexagonal e um pentagonal (arestas 5,6) são maiores, 145,5 
pm. Essas diferenças indicam a presença de ligações duplas e simples localizadas, e descrições de ligação 
semelhantes são apropriadas para outras gaiolas de fulerenos. Consideramos a evidência química para a presença 
de ligações duplas C=C a seguir. Depois do Cso, o menor fulereno seguinte que satisfaz à IPR é o Cy. A molécula 
do Cj tem simetria Ds, e é aproximadamente elipsoidal (Fig. 14.6). Compreende anéis de 6 e 5 membros 
organizados de forma que, assim como no Ceo, os anéis de 5 membros nunca são adjacentes. O espectro de RMN 
de !C do C7 confirma que há cinco ambientes de C em solução, consistente com a estrutura do estado sólido (Fig. 
14.6a). 


Fulerenos: reatividade 


Desde a disponibilização de sínteses eficientes, os fulerenos (em particular o C6o) têm sido o foco de uma explosão 
de pesquisas. Oferecemos uma rápida introdução das propriedades químicas do Cso; os derivados organometálicos 
são tratados na Seção 24.10, Volume 2, e as referências ao final do capítulo fornecem uma cobertura mais 
aprofundada. 
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O: Fig. 14.5 (a) A estrutura do fulereno C ; a molécula aproximadamente esférica é constituída de anéis fusionados 
T 60 

constituídos de 5 e 6 átomos de carbono. [Difração de raios X a 173 K do solvato de benzeno Cs © 4C6H6, M.F. Meidine et al. 
(1992) J. Chem. Soc. Chem. Commun., p. 1534.] (b) Uma representação do Ceo, em alguma orientação conforme em (a), porém 
mostrando apenas a superficie superior e ilustrando as ligações carbono—carbono simples e duplas. 
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“ Fig. 14.6 Estrutura do C determinada a partir de um estudo de difração de raios X do C -6S [H.B. Bürgi et al. (1993) 
| 70 70 8 
Helv. Chim. Acta, vol. 76, p. 2155]: (a) representação pelo modelo de bola e bastão que mostra os cinco tipos de átomos de 


carbono, e (b) diagrama de espaço preenchido que ilustra a forma elipsoidal da molécula. 


A protonação do Cso só foi observada por superácidos do tipo HCHB,,RsXs (por exemplo, X = Cl) (veja a 
Seção 9.9). O espectro de RMN de !*C em solução de [HCso]' mostra um único pico distinto, indicando que o 
próton migra sobre toda a gaiola do fulereno na escala de tempo da RMN. Os dados espectroscópicos de RMN no 
estado sólido (isto é, para uma estrutura estática) mostram que o átomo de C sp? protonado (ô 56 ppm) está 
diretamente ligado ao sítio catiônico sp” (ô 182 ppm). 

A representação estrutural na Fig. 14.5b sugere anéis de benzeno conectados. No entanto, embora o Ceo 
apresente um pequeno grau de caráter aromático, suas reações tendem a refletir a presença de ligações duplas e 
simples C-C localizadas, por exemplo, o Cso sofre reações de adição. A redução de Birch (isto é, Na em NH; 
líquida) dá uma mistura de poli-hidrofulerenos (Eq. 14.11) com o CsoHs, sendo o produto dominante. A 
reoxidação para Cs ocorre com a quinona mostrada. A reação 14.12 mostra uma rota seletiva até o CsoHse; O 
agente de transferência de hidrogênio é o 9,10-di-hidroantraceno (DHA, em inglês). Além de ser um método 
seletivo de hidrogenação, o uso do 9,9",1010"-[D4]di-hidroantraceno oferece um método de deuteração seletiva. 
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Também ocorrem adições de F2, CL e Br,, com o grau e a seletividade de halogenação dependendo das condições 
(Fig. 14.7). Como os átomos de F são pequenos, é possível a adição do F, aos átomos de C adjacentes no Cso, por 
exemplo, para formar o 1,2-C6oF2. No entanto, na adição do Cl ou do Brz, os átomos dos halogênios preferem 
adicionar-se a átomos de C remotos. Dessa maneira, no CsoBrg e no CsooBr»s (Fig. 14.84), os átomos de Br estão 
nas posições 1,3 ou 1,4, um em relação ao outro. Da mesma maneira que ir do benzeno para o ciclo-hexano causa 
uma variação de um anel de forma plana para um em forma de barco ou para um em forma de cadeira, a adição de 


substituintes ao Cep causa a deformação da superfície quase esférica. Isto está ilustrado na Fig. 14.8 com as 
estruturas do CsoBr>4, do CsoF1g e do CsoCho. A gaiola de Cso no CsoBr>4 Inclui os anéis Cs em forma de barco e de 
cadeira. A adição de um átomo de Br a um átomo de C causa uma variação da hibridização de sp? para sp?. A 
disposição dos átomos de Br sobre a superficie da gaiola de Cso é tal que eles ficam relativamente distantes uns 
dos outros. Pelo contrário, no CsoFis (Fig. 14.8b), os átomos de F estão em posição 1,2 um em relação ao outro, e 
a gaiola de Cso sofre sério “achatamento” no lado associado com a adição do flúor. No centro da parte achatada da 
gaiola fica um anel Cs plano (mostrado no centro da parte inferior da Fig. 14.8b). Esse anel tem comprimentos de 
ligação C-C iguais (137 pm) e tem caráter aromático. Fica cercado por átomos de C hibridizados em sp”, cada 
qual com um átomo de F. A distorção da gaiola é ainda mais grave no CsoClo. Esse elevado grau de cloração 
resulta na formação de dois anéis de 15 membros de átomos de C hibridizados em sp” (partes superior e inferior na 
Fig. 14.8c) e um achatamento do esqueleto do Cs, para uma estrutura em forma de tambor. 

A natureza eno do Ceo é refletida em uma gama de reações como as adições de um átomo de O dando um 
epóxido (C60), e de O; a 257 K produzindo um ozonídeo intermediário (C6003). Nos solventes de 
hidrocarboneto, a adição ocorre na junção de dois anéis de 6 membros (uma ligação 6,6), isto é, em uma ligação 
C=C, conforme mostra o esquema 14.13. A perda de O, do Cso03 dá o C6oO, mas a estrutura desse produto 
depende das condições da reação. A 296 K, o produto é um epóxido com o O ligado por uma ligação 6,6. Ao 
contrário, a fotólise abre a gaiola e o átomo de O faz uma ponte com uma aresta 5,6 (esquema 14.13). 
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Outras reações típicas do caráter de ligação dupla incluem a formação de produtos de cicloadição 
(exemplificado esquematicamente na Eq. 14.14). Tais adições podem ser utilizadas para sintetizar uma ampla 
gama de derivados do Ceo. 
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Fig. 14.7 Exemplos de reações de halogenação do Cso. Embora o número de isômeros possíveis para os produtos C6oXn, em que 
2<n< 58 seja, no mínimo, grande, algumas das reações (como a fluoração usando o NaF e o F,) são surpreendentemente 
seletivas. 
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a Fig. 14.8 Estrutura do C Br determinada por difração de raios X a 143 K [F.N. Tebbe et al. (1992) Science, vol. 256, p. 
60 24 

822]. A introdução de substituintes resulta na deformação da superfície do Cso; compare a estrutura do CsoBr,z com a do Ceo da 
Fig. 14.5a que apresenta a gaiola de Cso em uma orientação semelhante. (b) Estrutura (difração de raios X a 100 K) do CsoFis 
[LS. Neretin et al. (2000) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 39, p. 3273]. Observe que os átomos de F estão todos associados com a 
parte “achatada” da gaiola de fulereno. (c) Estrutura do CsoClo determinada por difração de raios X [P.A. Troshm et al. (2005) 
Angew. Chem. Int. Ed., vol. 44, p. 234]. Código de cores: C, cinza; Br, dourado; F, verde; Cl, verde. 





(14.14) 


A reação de Diels-Alder da tetrazina 14.3 com o Cs seguida pela cicloadição intramolecular e pela perda do N$' 
resulta na inserção de uma unidade de C, na gaiola de Ceo. Na estrutura 14.3, os dois átomos de carbono marcados 
com os pontos cor de rosa são aqueles que finalmente são incorporados à gaiola de Cs. A Fig. 14.9 mostra a 
estrutura do produto, Ce2(C6H4-4-Me), e confirma a presença de um anel de quatro membros cercado por quatro 
anéis de 6 membros. 
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(14.3) 


As reações do Cso com radicais livres ocorrem facilmente; por exemplo, a fotólise do RSSR produz RS!, que 
reage com o Cs, dando o CsosSR', embora ele seja instável em relação à regeneração do Cso. As estabilidades das 
espécies de radicais Cs Y' são altamente dependentes das demandas estéricas de Y. 





a Fig. 14.9 Uma representação com bastões da estrutura do C (C H -4-Me) determinada por difração de raios X [W. Qian 


602 6 4 2 
et al. (2003) J. Am. Chem. Soc., vol. 125, p. 2066]. 


Quando a reação do 'Bu (produzida por fotólise de um haleto de tercbutila) com o Cso é monitorada por 
espectroscopia EPR (que detecta a presença de elétrons desemparelhados; veja a Seção 4.9), a intensidade do sinal 
em função do radical Cso'Bu' aumenta na faixa de temperatura de 300—400 K. Esses dados são consistentes com o 
equilibrio 14.15, com a formação reversível e a clivagem de uma ligação C-C intergarola. 
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(14.15) 


A formação dos metanofulerenos, CooCR», ocorre pela reação nas arestas 5,5 ou 6,6 no Ceo. Para os produtos de 
adição 6,6, o produto da reação do Cs, com o difenilazometano é o CsPh, (Eq. 14.16). Inicialmente, os dados 
estruturais sugeriam que a reação fosse um exemplo de “expansão de gaiola” com a adição da unidade de CPh, 


concomitante com a clivagem da ligação C-C marcada com a na Eq. 14.16. Esta conclusão contraria os dados 
espectroscópicos de RMN e cálculos teóricos. Um estudo de difração de raios X a baixa temperatura do composto 
14.4 finalmente confirmou que os metanofulerenos em ponte com a aresta 6,6 deveriam ser descritos em termos 
do compartilhamento da gaiola Cs, de uma ligação C—C comum com um anel de ciclopropano. 





Ph 
1 a Ph 

Ri Ts, El l 

Fa g Fi k ai | 

E F pt e” na fi 

Pad | a, 
j 1 | : j à 
l ) A a 1 1 | 4, l6 ] 
PħhaC-N=N O o Ma, O) 
n- Va ENA 
Y 1 i kra | j À 
N i \ i Y | f l f 
n = i i i i i 
j i al tá f | 
ii e, o PÁ il 
ü “a mi AN = Pa 
tm Em 
SiMe; 
C 
Wi 
i 
C 








(14.4) 


Estudos teóricos sobre o Cso mostram que o LUMO é triplamente degenerado e que a separação HOMO-LUMO é 
relativamente pequena. Segue que a redução do Cso deve ser facilmente obtida. Tem sido preparada uma série de 
complexos de transferência de carga nos quais uma molécula doadora adequada transfere um elétron para o Ceo, 
como na Eq. 14.17. O produto nessa reação particular é de importância porque, ao resfriar até 16 K, ele se torna 
ferromagnético (veja a Fig. 20.32, Volume 2). 
MeN NMe; 
` / sem solvente 
FA + Co LL (CuNMeul* [Coal 
MesN N Me; Dissolve em tolueno 
Liquido a 298 K 


(14.17) 


A redução eletroquímica do Cso resulta na formação de uma série de íons fulereto, [Cso]n , onde n = 1—6. Os 
potenciais médios (obtidos pelo uso de voltametria cíclica e medidos em relação ao par ferrocênio/ferroceno, 
Fc*/Fc = 0 V, veja o Boxe 8.2), para as etapas de 1 elétron reversíveis a 213 K são dados no esquema 14.18. 

0,81 V 124 V 1,77 V 


Cal >> [Coal” >> [Ca] 
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(14.18) 


Por meio da titulação do Cso em NH líquida contra uma solução de Rb/NH (veja a Seção 9.6) a 213 K, são 
observadas cinco etapas de redução sucessivas e os ânions [Cso|- têm sido estudados por espectroscopia 
vibracional e eletrônica. A baixas temperaturas, certos sais de fuleretos de metais alcalinos do tipo [M'B[Cso|” 
tornam-se supercondutores (veja a Seção 28.4, Volume 2). As estruturas dos fuleretos MsCso podem ser descritas 


em termos dos íons m? que ocupam os buracos intersticiais em uma rede constituída de agrupamento de gaiolas de 
Ce quase esféricas. No KsCso e no Rb3Cso, as gaiolas de [C60] ficam dispostas em uma rede acc, e os cátions 
ocupam inteiramente os buracos octaédricos e tetraédricos (Fig. 14.10). A temperatura na qual um material se 
torna supercondutor é chamada de temperatura crítica, T.. Os valores de T, para o KsC60 e Rb3C60 são 18 K e 28 
K, respectivamente, e para o Cs3C6o (no qual as gaiolas de Cs, adotam uma rede cec), Ts = 40 K. Embora o NasCso 
esteja estruturalmente relacionado ao K3C6o e ao Rb3Cso, ele não é supercondutor. O ânion [Cso]” paramagnético 
tem sido isolado na forma do sal [K(cript-222)]" (reação 14.19 e Seção 11.8). No estado sólido, as gaiolas de 
[C60] ficam dispostas em camadas com agrupamento hexagonal, apesar de as gaiolas serem bem separadas; os 
cátions [K(cript-222)]' residem entre as camadas dos ânions fuleretos. 





O: Fig. 14.10 Uma representação das estruturas do K C edo Rb C nas quais as gaiolas de [C |] ficam dispostas em 
T 3 60 3 60 60 


uma rede cfc com os íons m? ocupando todos os buracos octaédricos (azuis) e tetraédricos (laranja). A célula unitária é 
apresentada em amarelo. 


DME/K 


toluenwecript-222 [2 — cript 





Enquanto o Ceo é facilmente reduzido, ele é difícil de oxidar. Pelo uso da voltametria cíclica (veja o Boxe 8.2) com 
solvente ultra seco (CH>Cl) e um eletrólito de suporte com alta re sistência à oxidação e baixa nucleofilicidade 
([Bu,NI][AsFs]), foram observados três processos de oxidação reversíveis (Eq. 14.20). O íon [Cso]”* é muito 
instável, e o terceiro processo de oxidação pode ser estudado apenas em baixas temperaturas. 


1.27 V LIV H2. 14Y 
Cm = - [Cm] = = [Cm = = [eso] 
(14.20) 


O acoplamento das moléculas de Cs; por meio de cicloadição [2 + 2] dando C120 (14.5) pode ser obtido por uma 
reação de estado sólido que envolve a moagem por vibração em alta velocidade do Cso na presença de quantidades 
catalisadoras de KCN. Quando aquecida a 450 K por um curto período, a molécula de C120 dissocia-se em Cso. Em 
condições de temperatura e pressão elevadas, cicloadições [2 + 2] repetidas entre as gaiolas de Cs, podem levar à 
formação de cadeias e redes de fulerenos polimerizados. Uma vez formados, esses materiais ficam estáveis à 
pressão e à temperatura ambientes, e exibem interessantes propriedades eletrônicas e magnéticas (ferromagnéticas 
acima da temperatura ambiente, veja a Fig. 20.32, Volume 2). 
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Os metalofulerenos endoédricos são uma série de compostos nos quais os átomos de metal ficam encapsulados 
dentro de uma gaiola de fulereno. A família geral é denotada como Mx(DCn. Os exemplos desses compostos 
incluem o Sc2@Cs4, 0 Y(DCg>, 0 Las(DCg e O Er(DC60. De modo geral, os fulerenos maiores produzem compostos 
mais estáveis que o Cso. Os compostos são preparados pela vaporização de barras de grafita impregnadas com um 
óxido metálico apropriado ou carbeto metálico. Pelo uso das espectroscopias de RMN de !C e !ººLa, foi mostrado 


que os dois átomos de lantânio do La>(WCgo passam por movimento circular dentro da gaiola de fulereno. Têm 
sido concebidos derivados de fulereno que possuem um “buraco” de forma que espécies gasosas como o H; e o He 
podem entrar e escapar da gaiola. No exemplo da estrutura 14.6, o átomo de He (esquematizado em 14.6 com um 
raio arbitrário) move-se para dentro e fora da gaiola através de uma abertura do lado direito. 





Código de cores: C, cinza, H, branco; O, vermelho; N. azul 5, amarelo: He, laranja. 


(14.6) 


Nanotubos de carbono 


Os nanotubos de carbono foram descobertos em 1991 e consistem em gaiolas alongadas, sendo vistos de forma 
melhor como folhas de grafeno laminadas. Ao contrário dos fulerenos, os nanotubos consistem em redes de anéis 
fusionados de 6 membros. Os nanotubos são muito flexíveis e são importantes na ciência dos materiais. As 
referências ao final do capítulo oferecem um ponto de entrada na área, e os nanotubos são descritos 
minuciosamente na Seção 28.9, Volume 2. 





A taxa de saída do hélio a partir do composto 14.6 foi acompanhada pelo uso da espectroscopia de RMN de “He (He, I = 1), 


que mede o sinal integrado relativo ao de uma quantidade conhecida de °`He@C6o adicionada na forma de um padrão interno. 
Os dados são os que seguem: 


Temperatura/K 303 313 323 333 


kI s~ 4,18 x 10º 1,62 x 10% 5,61 x 10% 1,40 x 107º 


[Dados: C.M. Stanisky et al. (2005) J. Am. Chem. Soc., vol. 127, p. 299] 


Utilize a equação de Arrhenius (veja o Boxe 25.1, no Volume 2) para determinar a energia de ativação para a saída do “He. 
[Resp.: 95,5 kJ mol!] 


14.5 Propriedades estruturais e químicas do silício, germânio, estanho e chumbo 


Estruturas 


As estruturas de estado sólido do Si, do Sn e do Pb e as tendências de semicondutores para metais à medida que 
desce no grupo já foram discutidas: 


e estrutura do tipo diamante do Si, do Ge e do Sn a (Seção 6.11 e Fig. 6.20); 
e polimorfismo do Sn (Seção 6.4); 

e estrutura do Pb (Seção 6.3); 

e propriedades semicondutoras (Seção 6.9). 


Propriedades químicas 


O silício é muito mais reativo que o carbono. A temperaturas altas, o Si combina-se com O», F2, Cb, Bro, Db, Ss, 
No, P4, C e B dando compostos binários. O silício libera H, a partir de álcalis aquoso (Eq. 14.21), mas é insolúvel 
em ácidos a não ser uma mistura de HNO; e HF concentrados. 


Si + 4[0H] — [SiO,]” +2H; (14.21) 


À medida que se desce no grupo 14, a eletropositividade e a reatividade dos elementos aumentam. Em geral, o Ge 
comporta-se de maneira semelhante ao Si, mas, por ser mais eletropositivo, reage com o HNO; concentrado 
(formando o Ge0»), e não reage com o álcalis aquoso. As reações entre o Ge e o HCl ou o H2S produzem o GeCl, 
ou o GeS», respectivamente. Embora sejam necessárias temperaturas elevadas para as reações entre o Sn e o O, 
(dando o SnO2) ou enxofre (dando o SnS2), o metal reage facilmente com os halogênios para produzir o SnX4. O 
estanho é pouco afetado pelo HC] ou o H5SO, diluídos, mas reage com o HNO; diluído (dando o Sn(NO3) e o 
NH4NOs) e com ácidos concentrados dando o SnCl, (a partir do HCI) e o SnSO; e o SO; (a partir do H2SO3). O 
álcalis aquoso quente oxida o metal a Sn(IV) (Eq. 14.22). 


OH E 
2H; HO 


Sn +2/0HF +4H0 —» | rs (14.22) 





Quando finamente dividido, o Pb é pirofórico, mas pedaços de grandes dimensões são passivados formando-se 
revestimentos de, por exemplo, PbO, e a reação com o O; no ar ocorre apenas acima de =900 K. O chumbo reage 
muito lentamente com os ácidos minerais diluídos; no caso do HC] concentrado quente ocorre a liberação de H3 
lentamente, e na reação com o HNO; concentrado ocorre a formação de Pb(NOs) e óxidos de nitrogênio. Para 
reações do Pb com os halogênios, veja a Seção 14.8. 





Escreva uma equação da reação que ocorre quando o Si é aquecido na presença de F,. O produto da reação 
é um gás, para o qual o AtHº(298 K) = —1615 kJ mol. Considere esse valor e os dados do Apêndice 10 para 
calcular um valor para a entalpia da ligação Si-F. Compare o valor obtido com o da Tabela 14.2. 


O F, oxida o Si para Si(IV) e a reação é: 
Si(s) + 2F (g) — SiFs(g) 


Para determinar o termo de entalpia de ligação, começamos escrevendo uma equação para a dissociação do SiF4 
gasoso em átomos gasosos, e, em seguida, montamos um ciclo termoquímico apropriado que incorpora o 
AH (SiF,, g): 


AH” l 
SiFyig) ——— Sig) + 4Fig) 
X A 
~ 4 Fa 
ATY(SiFa 8) N S M HYSI) + 4A HNF) 
N, / 
S1(5) + 2F5(g) 


O AHP’ corresponde à variação de entalpia (reação em fase gasosa) quando as quatro ligações Si—F são quebradas. 
Pela lei de Hess: 


AH?” + ArH” (SiF4, g) = A H" (Si) + 4 A, H(F) 

As entalpias de atomização estão listadas no Apêndice 10. 

AH” = A Hº(Si) + 4A,H° (F) — AH” (SiF4, g) 
456 + (4 x 79) — (—1615) 


— 2387 kJ mol”! 


ted] 


2387 | 


Entalpia da ligação 81-F = = 597 kJ mol 





Isso se compara com um valor de 582 kJ mol"! na Tabela 14.2. 


1. O germânio reage com o F, dando o GeF, gasoso. Empregue os dados da Tabela 14.2 e do Apêndice 10 para calcular um 
valor de A¢H°(GeF;,, g). 


[Resp.: 1169 kJ mol! 


2. Sugira razões pelas quais o PbCl,, e não o PbCly, é formado quando o Pb reage com o Cl. 
[Resp.: Veja o Boxe 13.4)] 


14.6 Hidretos 


Embora a extensa química dos hidrocarbonetos (isto é, os hidretos de carbono) esteja fora deste livro, observamos 
diversos pontos para comparações com os hidretos dos elementos mais baixos no grupo 14: 


e a Tabela 14.2 ilustra a força relativa de uma ligação C-H em comparação com as ligações C-Cl e C—O, e essa 
tendência não é espelhada pelos elementos mais abaixo no grupo 14; 


o CH, é clorado com uma certa dificuldade, ao passo que o SiH; reage violentamente com o Ch; 
o CH, é estável no tocante à hidrólise, mas o SiH; é facilmente atacado pela água; 


o S1H, é espontaneamente inflamável ao ar e, embora a estabilidade cinética do CH, em relação à reação com o 
O, a 298 K é que seja crucial, os valores de AcHº mostram que a combustão do SiH, é mais exotérmica que a do 
CH;,; 

a catenação é mais comum para o C do que para os elementos mais baixos no grupo 14, e as famílias de 
hidrocarbonetos são muito mais diversas que seus análogos Si, Ge, Sn e Pb. 


Sugira por que a catenação é mais comum para o C do que para o Si, o Ge e o Sn. Por que isso é relevante 
para a formação de famílias de moléculas de hidrocarbonetos saturadas? 


As entalpias da ligação C—C muito maiores (veja a Tabela 14.2) em comparação com as das ligações Si-Si, 
Ge-Ge e Sn-Sn significam que a formação de compostos que contêm ligações entre átomos de carbono é 
termodinamicamente mais favorável que os compostos análogos que contêm ligações Si-Si, Ge-Ge e Sn-Sn. À 
medida que se desce no grupo 14, a sobreposição de orbitais fica menos eficiente à medida que os orbitais de 
valência se tornam mais difusos; isto é, à medida que o número quântico principal aumenta. 

Os esqueletos dos hidrocarbonetos saturados são constituídos de ligações C-C; isto é, sua formação depende 
de a catenação ser favorável. Um fator adicional que favorece a formação dos hidrocarbonetos é a força das 
ligações C-H (mais fortes que as Si-H, Ge-H ou Sn-H: veja a Tabela 14.2). À medida que se desce no grupo 14, 
os hidretos ficam termodinamicamente menos estáveis e as barreiras cinéticas a reações tais como a hidrólise das 
ligações E-H ficam menores. 





1. Utilizando as entalpias de ligação da Tabela 14.2 e o Apêndice 12, calcule valores de AH? para as reações: 

SiH4(g) + 4Cl, (2) — SiCl (g) + 4HCl(g) 

CHig) + 401, (2) —+ CClig) + 4HCl(2) 

Dados adicionais: veja o Apêndice 10. Comente a respeito dos resultados. 

[Resp.: 1020; —404 kJ mol! 

2. Considere o fato de o CH, ser cineticamente estável, mas termodinamicamente instável, no que diz respeito à oxidação 

pelo O, a 298 K para esquematizar um perfil aproximado de energia para a reação: 

CH, (g) +30; (g) — CO), (g) + 4 0/1) 

Comente sobre as variações de energia relativa que você mostra no diagrama. 


[Resp.: Faça uma representação gráfica de E em função da coordenada de reação, mostrando os níveis de energia relativa 
dos reagentes e produtos; A,H é negativo; E, é relativamente grande] 


Hidretos binários 


O silano, S1iH4, é formado quando o SiCly ou o SIF; reage com o Li[AlH,]. Industrialmente, o SiH; é produzido a 
partir de pó de silício. Primeiramente, o pó de silício é tratado com HCl a 620 K formando o SiHCls. A seguir, a 
passagem sobre um catalisador (por exemplo, o AICl) converte o S1HCl; em SiH; e S1CL. A produção do SiHCI 
e do SiH; em larga escala é necessária porque eles são fontes de Si puro (Eqs. 14.23 e 14.29) para semicondutores 
(veja a Seção 28.6, Volume 2). Os silanos SinHzn + > com cadeias lineares ou ramificadas são conhecidas para 1 < n 


< 10, e a Fig. 14.11 compara os pontos de ebulição dos cinco primeiros silanos de cadeia linear com seus 
hidrocarbonetos análogos. Os silanos são explosivamente inflamáveis no ar (Eq. 14.24). 


Fa l 
SiH, —= Si+ 2H; (14.23) 
SiH, + 20, — SiO, + 2H,0 (14.24) 


Uma mistura de SiH4, Si2H6, SizHs e Si4Hio juntamente com traços de silanos superiores é obtida quando o Mg2Si 
reage com ácido aquoso, mas a não especificidade dessa síntese a torna de pouco valor prático. Pela irradiação do 
SiH; com um laser de CO», o SiH; pode ser convertido seletivamente em SL Hs. O silano é um gás incolor que é 
insolúvel em água, reage rapidamente com álcalis (Eq. 14.25), e forma compostos do tipo M[S1H5] com o Na, o K 
(Eq. 14.26), o Rb e o Cs. O sal cristalino K[S1H;] possui uma estrutura do tipo NaCl e é um valioso reagente 
sintético, por exemplo, na Eq. 14.27. 





SiH; + 2KOH + H,0 — K.S10, + 4H, (14.25) 

| em MeOCH-CH4OMe = 

28iH, + 2K - 2K [SiH;] + H; (14.26) 
Nie; ECI 


Me: ESiH; + KCI = K 





SiH] “EL MeSiH, + KI 


E = 81, Ge, 5n 





Sl EP Fa 
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Boxe 14.5 Hidratos de metano 





O hidrato de um gás (um exemplo de um clatrato) é um sólido cristalino que compreende um hospedeiro (um conjunto tridimensional de moléculas de H20 unidas por ligações de 
hidrogênio que formam matrizes na forma de gaiola) e moléculas hóspedes (pequenas moléculas tais como o CH4 que ocupam as cavidades na rede hospedeira). Os hidratos 
cristalizam-se em um dos três tipos de estrutura: estrutura | (a mais comum), estrutura Il ou estrutura H. Em cada tipo de estrutura, as moléculas de água formam uma rede com 
ligação de hidrogênio constituída de gaiolas interligadas, definidas pelas posições dos átomos de O. Um hidrato de estrutura | tem uma célula unitária cúbica composta de gaiolas 
dodecaédricas (20 moléculas de H20, lado direito a seguir) e gaiolas tetradecaédricas (24 moléculas de H20, lado esquerdo a seguir) que compartilham faces pentagonais. 





Parte da rede tridimensional global do hidrato de estrutura | é mostrada a seguir em uma representação com bastões (os átomos de hidrogênio foram omitidos). 





Os hidratos de gás ocorrem naturalmente no Ártico e nas margens continentais em alto mar. Sua importância reside em sua capacidade de aprisionar gases dentro de massas 
cristalinas, agindo, dessa forma, mais como ‘tanques de armazenamento” de gás natural. Em condições normais de temperatura e pressão, os clatratos de gás rompem-se e liberam 
as moléculas hóspedes — por exemplo, o CH, é liberado de um clatrato de gás de composição CH, - 6H20: 


CH,-6H,0 — CH, + 6H50 


Embora os hidratos de metano representem potenciais fontes de combustível, até hoje não foi desenvolvido qualquer método de produção comercial do metano a partir deles. À 
liberação descontrolada de enormes quantidades de CH, que estão atualmente aprisionadas dentro desses clatratos poderia somar-se ao efeito ‘estufa’ (veja o Boxe 14.7). Calcula-se 
que a quantidade total de carbono com base em compostos orgânicos de ocorrência natural na Terra seja de cerca de 19.000 x 10” t. Além disso, o carbono ocorre amplamente em 
minerais inorgânicos, tais como os carbonatos. O gráfico em pizza visto a seguir mostra a importância relativa dos hidratos de metano como fonte potencial de carbono a partir de 
materiais de carbono de base orgânica. 


Hidratos de gás (35,25%) Combustíveis fósseis (26,03% 






Recursos de terra 

(por exemplo, solo, 
A l turfa, mota) (14,86%) 

Atmosfera (002%) 4 

Recursos de oceanos (por 

exemplo, brota, materiais 

orgâmcos dissolvidos) (5,24%) 


[Dados: US Geological Survey] 
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A. Demirbas (2010) Energy Convers. Manage., vol. 51, p. 1547 — ‘Methane hydrates as potential energy source: Part 1 — Importance, resource and recovery facilities. 

A. Demirbas (2010) Energy Convers. Manage., vol. 51, p. 1562 — ‘Methane hydrates as potential energy source: Part 2 — Methane production processes from gas hydrates. 
V. Krey et al. (2009) Environ. Res. Lett., vol. 4, article 034007 — ‘Gas hydrates: entrance to a methane age or climate threat?” 

W.L. Mao, C.A. Koh and E.D. Sloan (2007) Phys. Today, vol. 60, p. 42 — Clathrate hydrates under pressure: 


Os germanos GenHən +2 (isômeros de cadeia linear e ramificada) são conhecidos para 1 < n < 9. O GeH, é menos 
reativo que o S1H4; trata-se de um gás incolor (p.eb. 184 K, dec 488 K), insolúvel em água, e preparado pelo 
tratamento do GeO, com o Na[BH,], embora também sejam formados germanos superiores. As descargas de 
várias frequências vêm encontrando aumento na aplicação para esse tipo de síntese e têm sido utilizadas para 
converter o GeH, em germanos superiores, ou misturas de SiH; e GeH, em Ge,Hs, GeSiH e SLHs. Os hidretos 
mistos de Si e Ge, por exemplo, o GeS1iHg e o GeS1,Hs, também são formados quando uma mistura íntima de 
Mg-Ge e Mg581 é tratada com ácido. As reações entre o GeH, e metais alcalinos, M, em NH; líquida produzem o 
M[GeH;], e, assim como o [S1Hs|”, o íon [GeH;]| é sinteticamente útil. Por exemplo, a reação 14.28 apresenta 
uma aplicação do K[GeHs] para a formação do GeSiH puro que pode ser utilizado para desenvolver películas 
finas de Ge/S1 mistas. 


(14.28) 


A reação do SnCl, com o Li[AlH,]| dá o SnH, (p.eb. 221 K), mas ele se decompõe a 298 K em Sn e H}. A 
tendência das reatividades é SIH; > GeH, < SnH4. O plumbano, PbH,, tem sido preparado a partir do Pb(NOs) e 
do NaBH,, mas decompõe-se em menos de 10 s à temperatura ambiente. O espectro de IV (o único meio pelo qual 
o PbH, tem sido caracterizado) é consistente com uma estrutura molecular tetraédrica. A substituição dos átomos 
de H no PbH, por substituintes alquila ou arila é acompanhada de aumento da estabilidade (veja a Seção 23.5, 
Volume 2). 


Haloidretos de silício e germânio 


Entre os compostos do tipo SiHaX4 -na (X = halogênio, n = 1-3), o SiHCl; é de particular importância na 
purificação do Si na indústria de semicondutores (Eq. 14.29). O sucesso da segunda etapa do esquema 14.29 
depende de o precursor ser volátil. O S1HCh (p.fus. 145 K, p.eb. 306 K) é idealmente adequado para o processo, 
assim como o SiH; (p.fus. 88 K, p.eb. 161 K). 





re , rm 620K mn 
Ssutimpuro) + 3HCI Z SIHCh 
l. Purificação 
por destilação y | FE : E 
Si (puro, policristalino) (14.29) 


2. CYD (deposição 
quimica por vapor) 


Outra aplicação do S1HC|; é a hidrossilação (Eq. 14.30), um método de introduzir um grupo S1Cl; e uma entrada 
para a química do organossilício. 


RCH=CH, + SiHCI, — RCH,CH;SiCl, (14.30) 


A, AlCl; 





1H, + nHX IH, A, + aH 


n= lou? (14.31) 


Os haloderivados SIH2X: e S1H5X (X = Cl, Br, I) podem ser preparados a partir do SiH; (Eq. 14.31), e algumas 
reações do SiH;Cl (p.eb. 243 K) são apresentadas na Fig. 14.12. A facilidade com que os compostos SiHnX4 -n 
hidrolisam liberando HX significa que eles devem ser manuseados em condições isentas de umidade. A 
preparação e a reatividade do GeH;Cl] assemelham-se às do SiHsCl. 

As estruturas da trissililamina, N(SiH;), e do dissihl éter (H;Si)}O, estão apresentadas na Fig. 14.12. O 
esqueleto do NSi; no N(S1H:); é plano, e a distância da ligação N-S1 de 173 pm é menor que o somatório dos 
raios covalentes (Lrcoy = 193 pm). De modo semelhante, no (H;81),0 o ângulo da ligação S-0-S1 de 144º é 
grande (compare com os 111º no Me,0) e as ligações Si-O de 163 pm são menores que o Xrcoy. A trigermilamina 
é isoestrutural com o N(S1H5)3, mas o P(SiH;) é piramidal com ligações P-Si de comprimento 225 pm. No 
(HsS1)»S, o ângulo da ligação Si-S-—S1 é de 97º e as distâncias da ligação S1-S (214 pm) são consistentes com uma 
ordem de ligação de 1. Por muitos anos esses dados foram considerados uma indicação de que o Neo O 
participavam da ligação 7x(p—d) com o Si (diagra ma 14.7), não havendo quaisquer interações correspondentes nas 
ligações Si—P ou S1-S. Essa explicação está ultrapassada, e argumentos mais recentes centralizam-se em torno de a 
planaridade do N(S1Hs)3 (e o correlato reforço das ligações SI-N) ser em função da doação de elétrons n(N) — o* 
(SH), em que n(N) representa os elétrons não ligantes (par isolado) do átomo de N. Essa assim chamada 
hiperconjugação negativa" é análoga à doação de elétrons do centro de um metal do bloco d em orbital st? de um 
ligante PR; que descrevemos na Seção 20.4, Volume 2. Um efeito estereoeletrônico também contribui para o 
N(SiH,), ser plano. A polaridade das ligações N-Si (y'(Si)= 1.9.%(N)=3,0) é tal que há repulsões 
eletrostáticas de longo alcance significativas entre os grupos SiH;. Elas são minimizadas se o esqueleto do NSi; no 
N(S1H); adota uma geometria plana, em vez de uma piramidal. O conceito ultrapassado da ligação m(p-d) no 
N(S1H;); não deve ser confundido com a ligação 7x(p-p) que ocorre em, por exemplo, ligações SIi=N (com uma 
ordem de ligação formal de 2) em compostos como o 'Bu,Si=NSi'Bus, 14.8. Observe que em 14.8 o átomo de 
nitrogênio está em um ambiente linear e pode ser considerado como tendo um par isolado estereoquimicamente 
inativo, possivelmente envolvido em interações 7. 


SH, 
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Fig. 14.12 Reações representativas do SiH;C1. As estruturas do N(SiH;); (determinadas por difração de raios X a 115 K) e do 
(H;Si)20O (determinadas por difração de elétrons). 
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Proponha um esquema de ligação para o 'BuSi=Si'Bu; (14.8) que seja consistente com a estrutura determinada 
experimentalmente. Enuncie claramente que esquemas de hibridização são apropriados. 


14.7 Carbetos, silicetos, germetos, estanetos e plumbetos 


Carbetos 
Classificar os carbetos não é simples, mas algumas categorias úteis são: 


e O carbetos salinos (parecidos com sal) que produzem principalmente o CH, quando hidrolisados; O O os que 
contêm o íon [C=C]”: 

e os que contêm o íon [C=C=CT”: 

e carbetos Intersticiais; 

e carbetos no estado sólido com outras estruturas tridimensionais; 

e sais de fuleretos (veja a Seção 14.4); 

e metalofulerenos endoédricos (veja a Seção 14.4). 


Exemplos de carbetos salinos são o Be2C (veja a Seção 12.4 e a Eq. 12.14) e o Al,C3, ambos produzidos por 
aquecimento dos elementos constituintes a temperaturas elevadas. Apesar de suas estruturas no estado sólido 
conterem centros de C isolados que são convertidos em CH, na reação com a H2O, é improvável que o íon ‘C’ 
esteja presente, uma vez que a energia de repulsão intereletrônica seria enorme. 


Os carbetos que contêm o íon [C=C]” (acetileto) incluem o Na,C,, o K2C2, o MC, (M = Mg, Ca, Sr, BA), O 
Ag2C e o Cu,C>. Eles liberam C2H2 quando tratados com água (veja a Eq. 12.15). O carbeto de cálcio é fabricado 
na forma de um sólido cinza pelo aquecimento do CaO com coque (veja a Eq. 12.16 e a discussão), e, quando 
puro, é incolor. Ele adota uma estrutura do tipo NaCl distorcida, e o eixo, ao longo do qual os íons [C=C]? ficam 
alinhados, é alongado; a distância da ligação C-C é 119 pm, em comparação com os 120 pm no C2H2. A reação 
entre o Cal, e o N5 (Eq. 14.32) é empregada para fabricar o cianameto de cálcio, um adubo nitrogenado (Eq. 
14.33). O íon cianameto, 14.9, é isoeletrônico com o CO». 





(14.9) 
1300 k 
CaC, +N; CaNCN +C (14.32) 
CaNCN + 3H,0 — CaCO; + 2NH; (14.33) 


As Eqs. 14.34 e 14.35 mostram sínteses do Na2C2, do Ag>C> e do Cu2C2. Os carbetos do grupo 11 são sensíveis ao 
calor e ao choque, e explosivos quando secos. 


em NH, liquida 





2NaNH, + C-H; NaC- + 2NH, (14.34) 


HM(NH:;)h) + CH, — MC: + 2/NH,| + 2NH; 
M = Ag, Cu (14.35) 


Os carbetos da fórmula MC, não necessariamente contêm o íon acetileto. A forma do ThC, (o Th é um metal 
actinídeo, veja o Capítulo 27, Volume 2) à temperatura ambiente adota uma estrutura do tipo NaCl, mas não é 
isoestrutural com o CaC». No ThC,, as unidades de C» (dec = 133 pm) em camadas alternadas ficam em diferentes 
orientações. A estrutura do LaC, no estado sólido contém unidades de C) com dcc = 129 pm. Diferente do CaC,, 
que é um isolante, o ThC, e o LaC, têm aparências metálicas e são condutores elétricos. Os comprimentos da 
ligação C-C podem ser explicados em termos das estruturas aproximadas do Th [C] e do Laf]. 
Comparados com o [C5]”, os elétrons extras no [C2]® e no [C,]'? estão em OM antiligantes, enfraquecendo assim, 
a ligação C-C. No entanto, as propriedades condutoras e o diamagnetismo do ThC, e do LaC, mostram que se 
trata de uma descrição super simplificada, pois deve ocorrer a deslocalização dos elétrons em uma banda de 
condução (veja a Seção 6.8). A hidrólise desses carbetos também é atípica de uma espécie que contém o [C3] — 
por exemplo, a reação de ThC, e H2O produz principalmente C2H2, C2H6 e H2. 

Os carbetos que contêm o [C=C=C]* são raros. Eles incluem o Mg>C3, que libera o propino na hidrólise. 

As estruturas dos chamados carbetos intersticiais (formados pelo aquecimento de C com metais do bloco d 
que têm Ymeta: > 130 pm, por exemplo, Ti, Zr, V, Mo e W) podem ser descritas em termos de uma rede metálica de 
aglomerado compacto com os átomos de C ocupando buracos octaédricos (veja a Fig. 6.5). Nos carbetos do tipo 
M-€ (por exemplo, V2C, Nb2C), os capítulo 14 átomos dos metais ficam em uma rede ach e metade dos sítios 
octaédricos fica ocupada. No tipo MC (por exemplo, o TIC e o WC), os átomos dos metais adotam uma estrutura 
acc e todos os buracos octaédricos ficam ocupados. Esses carbetos intersticiais são importantes materiais 
refratários; eles são muito duros e infusíveis, têm pontos de fusão >2800 K e, ao contrário dos derivados de 
acetiletos, não reagem com a água. O carbeto de tungstênio, WC, é uma das substâncias mais duras conhecidas e é 
amplamente empregado em ferramentas de corte e moldes. Embora o TiC, o WC, o V5€, o Nb:2C e compostos 
correlatos sejam comumente descritos como compostos intersticiais, isto não implica uma ligação fraca. A 
conversão do carbono sólido em átomos de carbono isolados é um processo muito endotérmico e deve ser 
compensado pela formação de fortes ligações W-C. Considerações semelhantes aplicam-se aos nitretos 
intersticiais (veja a Seção 15.6). 

Os metais de transição com Ymetai < 130 pm (por exemplo, Cr, Fe, Co e Ni) formam carbetos com uma gama de 
estequiometrias (por exemplo, Cr;C,, Fes€) que possuem estruturas complicadas envolvendo ligação C-C. No 
Cr:C, (formado pela reação 14.36), os átomos de Cr formam uma estrutura tridimensional de prismas triangulares 
que compartilham as arestas, cada qual ocupado por um átomo de C tal que as cadeias de carbono correm pela 
estrutura com as distâncias C—C comparáveis a ligações simples. 

1870 K, na 

presença do H, 


CrO + 13C - 201,0, + 900 (14.36) 
Os carbetos desse tipo são hidrolisados por água ou por ácido diluído formando misturas de hidrocarbonetos e H3. 


Silicetos 


As estruturas dos silicetos metálicos (preparados por combinação direta dos elementos em altas temperaturas) são 
diversas, e uma discussão completa das estruturas encontra-se além do escopo deste livro. Alguns exemplos dos 
seus tipos estruturais no estado sólido são: 


e átomos de Si isolados (por exemplo, Mg»81, Ca2S1); 

e unidades de Sn (por exemplo, U3S12); 

e unidades de Su (por exemplo, NaS1, KS1, CsS1); 

e cadeias de Sin (por exemplo, CaS1); 

e redes hexagonais planas ou enrugadas de átomos de Si (por exemplo, p-USn, CaS1). 
e redes tridimensionais de átomos de Si (por exemplo, SrS1,, a-US1). 


As unidades de Siy presentes nos silicetos de metais alcalinos são dignas de nota. O ânion [Siy]” é isoeletrônico 
com o P, e as estruturas do estado sólido de diversos silicetos de metais do grupo 1 contêm unidades de Si, 
tetraédricas, mas estas não são ânions isolados. A estrutura do Cs4Siy assemelha-se aos íons [Siy]!” tetraédricos 
discretos, mas existem significativas interações cátions-ânions. O siliceto KsLiSi4 possui unidades de Si 
tetraédricas ligadas por íons Li” formando cadeias infinitas, e, no K;LiSis, os pares de unidades de Siy ficam 
conectados conforme mostrado na estrutura 14.10 com interações adicionais envolvendo íons K*. Os aglomerados 
tetraédricos presentes no M4S14 (M = metal do grupo 1) não podem ser extraídos em solução, de modo que há uma 
distinção entre a presença dessas unidades em silicetos no estado sólido e a formação de íons de Zintl descritos na 
seção a seguir. 


+ -Ši 
Fa 7 j F m 
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a PA Sn AL ae 
(14.10) 


Os silicetos são materiais duros, mas seus pontos de fusão geralmente são mais baixos que os dos carbetos 
metálicos. O tratamento do Mg»S1 com ácidos diluídos produz misturas de silanos (veja a Seção 14.6). As 
propriedades de alguns silicetos os tornam úteis como materiais refratários (por exemplo, Fe;S1 e CrS1). O FesS1 é 
empregado em fitas magnéticas e em discos para aumentar sua estabilidade térmica. 


Íons de Zintl contendo Si, Ge, Sn e Pb 


O germânio, o estanho e o chumbo não formam compostos binários no estado sólido com metais. Pelo contrário, a 
formação de fases de Zintl e íons de Zintl (veja a Seção 9.6), que contêm aglomerados de átomos dos metais do 
grupo 14, é característica desses elementos. Historicamente, as fases de Zintl foram produzidas pela redução do 
Ge, do Sn ou do Pb pelo Na em NH; líquida. A síntese do [Sns]” (Eq. 9.35) exemplifica a preparação dos íons de 
Zintl, e o uso do ligante encapsulador cript-222 para ligar um contraíion de metal alcalino (veja a Fig. 11.8) tem 
desempenhado um papel crucial no desenvolvimento da química dos íons de Zintl. Dessa maneira, sais como o 
[K(cript222)|5[Sns] e o [Na(cript-222) |4[Sn9] podem ser isolados. A tecnologia moderna possibilita estudos de 
difração de raios X de compostos sensíveis a baixas temperaturas (por exemplo, termicamente instáveis). Portanto, 
é possível! investigar sais como o [Li(NH:),]4[Pbo] - NH; e o [Li(NH;),4[Sno] > NHs, que são formados pela 
reação direta de um excesso de Pb ou Sn em soluções de lítio em NH; líquida. O isolamento de íons de Zintl 
contendo silício em solução não havia sido descrito até 2004. A dissolução do Kı2S1ı7 ou do Rb;,S117 (compostos 
intermetálicos, conhecidos por conter unidades de [Si]! e de [Si]* no estado sólido) em NH; líquida, seguida da 
adição do cript-222, produz soluções de cor vermelha das quais podem ser isolados cristais do [K(cript-222)1]3[S15] 
e do [Rb(cript-222)]3[Sio] (solvatados com NH3). Curiosamente, enquanto o precursor do M,>Si17 contém o [Siv]”, 
a espécie isolada da solução é o [Sio]”. A presença de um agente oxidante leve (por exemplo, o PhsP ou o 
PhsGeCl) é necessária para obter o [Sio]” (isolado na forma do [K(18-coroa-6)]>[Sio]) e o [Sis]” (isolado na forma 
do [Rb(cript-222)|-[Sns|]). 

Os íons de Zintl diamagnéticos incluem o [M4]* (M = Ge, Sn, Pb), o [Ms]? M = Si, Sn, Pb), o [Mo] M = 
Ge, Sn, Pb), o [M5]2 (M = Si, Ge), o [Geo] (veja a discussão ao final da Seção 14.7), o [SngTI]”, o [Sn9TI]” e o 
[Pb,Sb,]” . Os íons paramagnéticos são exemplificados pelo [Mo] (M = Si, Ge, Sn). A estrutura do [Sns]” foi 
apresentada na Fig. 9.3. A Fig. 14.13 mostra as estruturas do [Sno]”” e do [Geo]*, e ilustra algumas das principais 
famílias deltaédricas dos íons de Zintl do grupo 14. Enquanto a Fig. 13.14 mostra os aglomerados de [M9] como 
tendo estruturas prismáticas triangulares triencapuzadas, as gaiolas são significativamente distorcidas (por meio de 
alongamento de ligações), e ficam em algum lugar entre os limites prismáticos triangulares triencapuzados e os 
antiprismáticos quadrados monoencapuzados. A ligação nesses íons é deslocalizada, e, para os aglomerados 
diamagnéticos, as regras de Wade (veja a Seção 13.11) podem ser empregadas para explicar as estruturas 


observadas. As regras de Wade foram desenvolvidas para aglomerados de borano. Uma unidade de (BH! 
contribui com dois elétrons para a ligação do aglomerado e, de maneira semelhante, um átomo do grupo 14 
contribui com dois elétrons para a ligação do aglomerado se um par isolado de elétrons está localizado fora da 
gaiola. Assim, em termos de ligação, um átomo de Si, de Ge, de Sn ou de Pb pode comportar-se de modo análogo 
a uma unidade {BH}. Mais rigorosamente, um átomo de cada elemento do grupo 14 é isolobal com uma unidade 
{BH} (veja a Seção 24.5, no Volume 2). 
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A Fig. 14.13 Estruturas, estabelecidas por difração de raios X, do (a) [Sn ] , determinada para o sal [Na(cript-222)] [Sn ] 
di 9 4 9 
[J.D. Corbett et al. (1977) J. Am. Chem. Soc., vol. 99, p.3313], e do (b) [Ge], determinada para o composto [K(cript- 


222)ļ;[Ge] - PPh; [C. Belin et al. (1991) New J. Chem., vol. 15, p. 931]; para discussão de ligantes criptandos inclusive o cript- 
222, veja a Seção 11.8. (c) Representações esquemáticas dos tipos de estrutura para íons de Zintl selecionados. Veja também a 
Fig. 14.14. 





Explique a estrutura do [Sno|” apresentada na Fig. 14.13a. 


Existem nove átomos de Sn e cada um deles fornece dois elétrons de valência, supondo que cada átomo 
carregue um par isolado de elétrons. 


Há quatro elétrons da carga 4-. 


Número total de elétrons ligantes de gaiola disponíveis 
= (9 x 2) + 4 = 22 elétrons 


= ] | pares 
Assim, o [Sno]” tem 11 pares de elétrons com os quais liga nove átomos de Sn. 
Isso quer dizer que há (n + 2) pares de elétrons para n vértices, e, assim, o [Sno]” é uma nido-gaiola, baseado 
em um deltaedro de 10 vértices (veja a Fig. 13.30) com um dos vértices vago. Isso corresponde à estrutura 
observada de um antiprisma quadrado monoencapuzado. 





1. Consultando as Figs. 13.30 e 14.13c, explique as estruturas de (a) [Ge,]*: (b) [Sns]. (c) [Geo]: (d) [Gejo]”-. 
2. Explique por que o [Sns]” e o [Pbs]” são isoestruturais. 


3. Explique por que o [Sis] adota a mesma estrutura do aglomerado C,B3Hs. [Sugestão: Volte ao exemplo 13.9.] 


As condições de reação são importantes para a formação seletiva de um íon de Zintl. Por exemplo, a liga KSn; 
reage com o cript-222 (veja a Seção 11.8) em 1,2-etanodiamina para dar o [K(cript-222)|;[Sno] contendo o íon 
paramagnético [Sno]. No entanto, os tempos de reação devem ser menores que dois dias, pois períodos mais 
longos favorecem a formação do [K(cript222)|4[Sno] que contém o íon diamagnético [Sno]”. Os aglomerados 
paramagnéticos [Sno e [Geo]” adotam estruturas prismáticas triangulares triencapuzadas distorcidas (Fig. 
14.13b). Quando o Cs5K[Geo] é adicionado a uma mistura de 1,2-etanodiamina e cript-222, ocorre o acoplamento 
dos radicais [Geo]”, dando o Csy[K(cript-222)]5[(Geo)>]; formalmente, o acoplamento envolve a oxidação de um 
dos pares isolados de cada gaiola do [Geo]. A estrutura do íon [(Geo)]” (Fig. 14.14a) consiste em dois 
aglomerados antiprismáticos quadrados monoencapuzados (cada um com ligação deslocalizada) conectados por 
uma ligação Ge-Ge localizada de 2 elétrons e 2 centros. As regras de Wade podem ser aplicadas a cada gaiola no 
[(Geo)>]” como segue: 
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>. Fig. 14.14 (a) Estrutura (difração de raios X) do íon [(Geo)»]” no Cs,[K(cript-222)b[(Geo)»] - 6en (en = 1,2- 
etanodiamina) [L. Xu et al. (1999) J. Am. Chem. Soc., vol. 121, p. 9245]. (b) O aglomerado aracno-[Sng]” no RbyLi,Sns. 
(c) A estrutura de estado sólido do Rb,Li,Sng mostra que os íons Li* encapuzam a gaiola aberta dando o [Li,Sng]” (veja o 
texto). (d) O aglomerado [Sn;2]! no composto CaNa;oSn;2; a gaiola encapsula um íon Ca”. 


e cada um dos oito átomos de Ge carrega um par isolado de elétrons e fornece dois elétrons para a ligação do 
aglomerado; 

e o átomo de Ge envolvido na ligação Ge-Ge intergaiola contribui com três elétrons para a ligação do 
aglomerado (um dos elétrons é usado para a ligação Ge-Ge externa); 

e a carga 6 fornece três elétrons para cada gaiola; 

e a contagem total de elétrons por gaiola = 16 + 3 + 3 = 22 elétrons; 

e 11 pares de elétrons ficam disponíveis para ligar nove átomos de Ge, e, assim, cada gaiola é classificada como 
um aglomerado nido, consistente com o antiprisma quadrado monoencapuzado observado (Fig. 14.14a). 


Os íons de Zintl mostrados na Fig. 14.13 são aglomerados closo ou nido. Os compostos Rb4Li2Sng e K4L1Sns, 
que contém o aracno-[Sns|º (Fig. 14.14b), foram preparados pela fusão direta do metal estanho com os 
respectivos metais alcalinos. Estudos de difração de raios X do Rb,Li,Sns mostram que o aglomerado aracno- 
[Sns]” é estabilizado por interações com os íons Li* que efetivamente fecham a gaiola aberta, como mostrado na 
Fig. 14.14c. Além disso, cada íon Li” interage com uma aresta Sn-Sn de um aglomerado adjacente e, como 
resultado, é formada uma rede de gaiolas interconectadas, com os íons Rb! nas cavidades entre os íons de Zintl. A 
combinação de cátions pequenos e grandes é um fator importante na estabilização do sistema. A mesma estratégia 
tem sido empregada para estabilizar outro íon de Zintl de gaiola aberta, o [Sn;2]! (Fig. 14.14d), formado pela 
fusão de quantidades estequiométricas de Na, Ca e Sn. O produto é o CaNaroSn1>, e, no estado sólido, o íon Ca” 


fornece o efeito estabilizador por estar no centro do aglomerado [Sn,,]'*. Um sistema correlato no qual o Sr” 
substitui o Ca?" também tem sido preparado. 

Quanto mais íons de Zintl são isolados, mais desafios à explicação da ligação dentro das regras de Wade são 
encontrados. Por exemplo, a oxidação do [Geo]” utilizando PPhs, AsPhs, As ou Sb dá o [(Geo):3]* (Eqs. 14.37 e 
14.38). O ânion [(Geo)3]” (Fig. 14.15) consiste em três gaiolas prismáticas triangulares triencapuzadas, cada qual 
com duas arestas do prisma alongadas. 


3Rba[Ges| + 3EPh, — Rb, [(Geo);| + 3Rb[EPh,] + 3RbPh 
(E = P, As) (14.37) 
3[Ge] t + 14E — [(Ges);]” +2E]” (E = As, 5b) 
(14.38) 


O acoplamento de gaiolas também ocorre em uma solução-padrão de 1,2-etanodiamina do [Rb4[Geo]: a adição do 
18-coroa-6 leva à formação do [Rb(18-coroa-6)]s[(Geo)]. O íon [(Geo)]* é estruturalmente semelhante ao 
[(Geo)3]º (Fig. 14.15), com quatro gaiolas de Geo conectadas em uma cadeia linear de comprimento global de 2 
nm. Essa observação leva à descrição do sistema como um “nanobastão”. 





m~ 6- 

= Fig. 14.15 Estrutura (difração de raios X) do íon [(Ge ) ] no [Rb(cript-222)] [Ge ) ] : 3en (en = 1,2-etanodiamina) [A. 
T= 9 3 6 93 
Ugrinov et al. (2002) J. Am. Chem. Soc., vol. 124, p. 10990]. 


Na discussão das regras de Wade no Boxe 13.9, descrevemos o envolvimento de orbitais radiais e tangenciais 
na ligação dos aglomerados nos boranos. Os orbitais radiais que apontam para fora em cada átomo de B são 
envolvidos na formação das ligações o B-H externas (exo). De modo semelhante, na maior parte dos íons de Zintl, 
o par isolado de elétrons que fica localizado em cada átomo é acomodado em um orbital que aponta para fora. No 
acoplamento oxidativo de duas gaiolas de [Geo]” dando o [(Geo)]* (Fig. 14.144), a ligação simples localizada 
que une as gaiolas e que formalmente surge da oxidação de um par isolado por aglomerado é radialmente 
orientada em relação a cada aglomerado. No entanto, no [Geo)3]” (Fig. 14.15) e no [(Geo)]*, as ligações 
interaglomerado não são radialmente relacionadas a cada aglomerado, mas ficam paralelas às arestas do prisma. 
Além disso, os comprimentos das ligações Ge-Ge para as ligações interaglomerado são significativamente 
maiores no [(Geo)3]º e no [(Geo)]* que no [(Geo),]”. Isso sugere que as ligações que conectam as gaiolas no 
[(Geo)3]º e no [(Geo),]* são de ordens de ligação menores que 1, e que a ligação não é localizada. Portanto, não é 
possível aplicar as regras de Wade a cada gaiola nesse sistema de três aglomerados. 

A Fig. 14.13 mostrou o [Geo] como um exemplo único de um aglomerado de 10 átomos. O [Geio]” foi 
descrito em 1991, mas a estrutura sofreu uma desordem cristalográfica (veja o Boxe 15.5). Os íons de Zintl 
homonucleares com mais de nove átomos por gaiola podem ser estabilizados pela inclusão de um átomo 
intersticial. Tais íons de Zintl endoédricos (escritos como [M(wE»]x, em que M é o átomo intersticial) incluem: 


° o [Ni@Pb;o]7 com um arranjo antiprismático quadrado diencapuzado de átomos de Pb; 
° o [PtPb,,]” com um arranjo icosaédrico de átomos de Pb; 
° o [Pd(DGeis]! com a estrutura apresentada na Fig. 14.16b. 


Suas sínteses (Eqs. 14.39-14.41) são semelhantes, a começar por um íon [E,]* e uma fonte de metal M em um 
estado de oxidação zero. Na Eq. 14.39, cod significa ciclo-octa-1,5-dieno (estrutura 24.20, Volume 2). 
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(14.39) 
pe S cript-222 
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Ki cripi-222)| [Pre Pb] 
(14.40) 


Ei o | cript=222 
KilGeo] + Pd(PPh;); — + 
em 1,4-ctanodiamina em tolueno 
(14.41) 


Os ânions [Ni(vPb,o]” e [Pt@Pb;2]7 obedecem às regras de Wade, desde que o átomo central M(0) não contribua 
com nenhum elétron de valência para a ligação do aglomerado. Seguindo o procedimento apresentado no exemplo 
resolvido 14.4, o [Ni(yPb,o]” possui (10 x 2) + 2 = 22 elétrons ligantes no aglomerado; 11 pares de elétrons são 
consistentes com uma closo-gaiola com 10 vértices. O [Pd(DGe;g]” é incomum ao apresentar esse deltaedro 
grande de gaiola única. 





(a) (b) 


a Fig. 14.16 (a) Estrutura do [Pt@Pb a [E.N. Esenturk et al. (2004) Angew Chem. Int. Ed., vol. 43, p. 2132]. (b) 
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En do [Pd @Ge;g]4 [J.M. Goicoechea et al. (2005) J. Am. Chem. Soc., vol. 127, p. 7676]. Ambas as estruturas foram 

determinadas por difração de raios X para sais de [K(cript-222)]'. Código de cores: Pb, vermelho; Ge, laranja; PT, cinzaclaro; 

Pd, verde. 


14.8 Haletos e haletos complexos 


Haletos de carbono 


As propriedades físicas selecionadas dos tetra-haletos de C e Si estão listadas na Tabela 14.3. Os tetra-haletos de 
carbono diferem consideravelmente daqueles dos elementos posteriores do grupo 14: eles são mertes em relação à 
água e diluem álcalis, e não formam complexos com haletos de metais. Historicamente, a distinção foi atribuída à 
ausência de orbitais d na camada de valência de um átomo de C; reveja a discussão eletrônico versus estérico, 
apresentada na Seção 14.3. No entanto, deve-se ser cauteloso. No caso de o CX; ser inerte em relação a ataque por 
água, a “falta de orbitais d no C?’ pressupõe que a reação se realizaria por meio de um intermediário 
pentacoordenado (isto é, conforme é proposto para a hidrólise dos haletos de silício). E claro que é impossível 
estabelecer o mecanismo de uma reação que não ocorre! Certamente, o CF, e o CCl, são termodinamicamente 
instáveis em relação à hidrólise; compare o valor de A,Gº para a Eq. 14.42 com os -290 kJ mol"! para a hidrólise 
do SiCl4. 


CCL (1) + 2H,0(1) — COs(g) + 4HCl(ag]) 
A G° = —380 kJ mol”! (14.42) 


O tetrafluoreto de carbono é extremamente inerte e pode ser preparado pela reação entre o SiC e o F,, com o 
segundo produto, SiF4, sendo removido pela passagem pelo NaOH aquoso. A Eq. 14.43 mostra uma conveniente 


síntese em escala de laboratório do CF; a partir da cianamida de cálcio isenta de grafita (veja a estrutura 14.9); são 
adicionadas quantidades-traço de CsF para evitar a formação do NF. 


CsF, 298 K, IZh P 
CaNCN + 3F; æ CP, + Cars + Ns 


(14.43) 


A fluoração descontrolada de um composto orgânico geralmente leva à decomposição porque são 
desenvolvidas grandes quantidades de calor (Eq. 14.44). 


Tabela 14.3 Propriedades fisicas selecionadas dos tetra-haletos de carbono e de silício 


Propriedade CF, (Cl, CBr Cl, SiF4 SiCl4 SiBr4 Sil4 
Ponto de fusão/K 89 250 363 444(dec) 183 203 278,5 393,5 
Ponto de ebulição/K 145 350 462,5 — 187 331 427 560,5 
Aparência a 298 K Gás Líquido Sólido Sólido Gás Líquido Líquido Sólido 

incolor incolor incolor vermelho- incolor, fumegante fumegante incolor 

escuro fumaça incolor incolor 
no ar 
N 4 
CH + E - Pi -F + HF 
A H° = —480 kJ mol! (14.44) 


Dessa forma, o preparo de um composto orgânico totalmente fluorado deve ser realizado em um solvente inerte 
(cuja vaporização consuma o calor liberado) em um reator empacotado com aparas de cobre revestido com ouro 
ou prata (que, de maneira semelhante, absorvem calor, mas podem também ter um papel catalisador). Outros 
métodos incluem o uso do CoF; ou do AgF, como agentes de fluoração, ou a eletrólise em HF líquido (veja a 
Seção 9.7). 

Os fluorocarbonetos (veja também a Seção 17.3) têm pontos de ebulição próximos aos dos hidrocarbonetos 
correspondentes, mas têm viscosidades superiores. Eles são inertes em relação aos álcalis e ácidos concentrados, e 
dissolvem-se apenas em solventes orgânicos apolares. Suas principais aplicações são como lubrificantes a 
temperaturas elevadas. Os freons são clorofluorocarbonetos (CFC) ou clorofluoroidrocarbonetos, fabricados pela 
substituição parcial do cloro conforme, por exemplo, na primeira etapa do esquema 14.45. Embora fosse costume 
utilizar os CFC para aplicação extensiva em propelentes de aerossóis, condicionadores de ar, espumas para 
móveis, fluidos de refrigeração e solventes, a preocupação com seu papel na diminuição da camada de ozônio 
resultou na rápida eliminação desse uso (veja o Boxe 14.6). 

HF 


Ea - gmuk DEn 
CHCI, - CHF,CI—— CF, + HCI (14.45) 
SbCl;, SbF; 


Dois importantes polímeros são produzidos industrialmente a partir de clorofuorocompostos. O monômero para o 
polímero comercialmente chamado Teflon ou PTFE é o CF; (tetrafluoroeteno), que é preparado pela reação 14.45. 
A polimerização ocorre na presença de água com um catalisador de peróxido orgânico. O Teflon é um sólido 
branco inerte, estável até 570 K. Tem aplicações domésticas generalizadas, como, por exemplo, revestimento 
antiaderente para utensílios de cozinha. O monômero CF,=CFCI] é utilizado na produção do polímero comercial 
Kel-F. Tanto o Teflon quanto o Kel-F são usados em equipamentos para laboratório tais como fita seladora e 
arruelas, peças de válvulas e reguladores de cilindros de gás, revestimentos para barras de agitação e luvas para 
juntas de vidro que operam sob vácuo. 
O tetracloreto de carbono (Tabela 14.3) é produzido pela cloração do CH, a 520-670 K ou pela sequência de 
reações 14.46, em que o CS, é reciclado. 
catalisador de Fe 


CS: + 30], CCL, + HCl, | 
CS, + 252C — CCl + 65 | (14.46) 





6S + 3C — 3CS, 


No passado, o CCl; era amplamente empregado como solvente e para a cloração de compostos inorgânicos. No 
entanto, sua alta toxicidade e o fato de a decomposição fotoquímica ou térmica resultar na formação de radicais 


CCl, e Cl levou ao controle da sua fabricação e de seu uso por meio de legislação ambiental. A reação 
potencialmente violenta do CCI, com o Na (Eq. 14.47) demonstra por que o sódio nunca deve ser utilizado para 
secar solventes halogenados. 


CCl, + 4Na — 4NaCl + C A G° = —1478 kJ mol 
(1447) 
As reações 14.48 e 14.49 dão preparações do CBr, e do CL, (Tabela 14.3). Ambos os compostos são tóxicos e 


facilmente decompostos em seus elementos (A¢G°(CBr,, s, 298 K) = +47,7 kJ mol’). O Cl, decompõe-se 
lentamente na presença da H20, formando CHI; e l. 


3CCL, + 4AIBr, — 3CBr, + 4AICL (14.48) 
AICi, 
CCL + 4CHI — — CL + 4C,H,C] (14.49) 


O cloreto de carbonila (fosgênio), 14.11, é um gás incolor altamen te tóxico (p.eb. 281 K) com um cheiro 
asfixiante, e foi empregado na guerra química da Primeira Guerra Mundial. É produzido pela reação 14.50, e é 
utilizado industrialmente na produção de policarbonatos (formados a partir do bisfenol A, 14.13 e do COChL, e 
utilizado, por exemplo, em discos compactos e DVDs), nos di-isocianatos (para polímeros de poliuretano) e no 1- 
naftil-N-metilcarbamato, 14.12 (para inseticidas). Por causa da natureza altamente tóxica do COCL, novos 
métodos de síntese em escala industrial dos policarbonatos, isentos de fosgênio, estão sendo pesquisados. 


catalisador de carvão ativado 





CO + Cl, OCL (14.50) 
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Boxe 14.6 Os CFC e o Protocolo de Montreal 





A camada de ozônio é um estrato na atmosfera entre 15 e 30 km acima da superfície da Terra. Ela protege a vida na Terra contra radiação UV que se origina no Sol, pois o 0; absorve 
fortemente na região ultravioleta do espectro. Um efeito da radiação UV nos seres humanos é o câncer de pele. Os clorofluorocarbonetos (CFC) são poluentes atmosféricos que 
contribuem para a diminuição da camada de ozônio. Em 1987, foi estabelecido o Protocolo de Montreal para a Proteção da Camada de Ozônio” e foi implementada uma legislação 
para eliminar o uso dos CFC, por exemplo, em propelentes de aerossóis e fluidos de refrigeração; uma eliminação quase completa dos CFC foi exigida em 1996 pelas nações 
industrializadas, com as nações em desenvolvimento seguindo essa proibição em 2010. A eliminação dos CFC afetou a fabricação de inalantes para asma, grande número dos quais 
utilizavam um propelente à base de CFC. Esses inalantes foram substituídos por modelos com propelentes de hidrofluoroalcanos (HFA, em inglês). 

Os CFC não são os únicos produtos químicos que provocam a diminuição do ozônio. Outros redutores do ozônio de “Classe |" incluem o CH>CIBr, o CBr)F», o CF3Br, o CCly, o CHCI; e 
o CH3Br. No passado, o brometo de metila era empregado no controle de pragas agrícolas (veja o Boxe 17.3). Pesticidas alternativos continuam a ser desenvolvidos para cumprir o 
Protocolo de Montreal que baniu o uso do CHBr desde 2005 (a partir de 2015 em países em desenvolvimento). Exceções rigorosamente controladas dessa proibição atualmente 
(2010-2012) são permitidas. Por exemplo, a Agência de Proteção Ambiental dos EUA (US Environmental Protection Agency) permite "isenções de uso crítico onde ainda não estão 
disponíveis alternativas viáveis ao CH3Br. 

Apesar de menos nocivo ao meio ambiente que os CFC, os hidroclorofluorocarbonetos (HCFC) ainda são destruidores de ozônio (são classificados como redutores do ozônio de 
Classe II”) e serão eliminados até 2020. Os hidrofluorocarbonetos parecem ter pouco ou nenhum efeito redutor do ozônio e estão substituindo os CFC e os HCFC em fluidos de 
refrigeração e propelentes de aerossóis. 

A diminuição da camada de ozônio foi detectada pela primeira vez na estratosfera sobre a Antártica, e o crescimento do “buraco de ozônio” agora é monitorado por fotografias 
via satélites e pelo uso de instrumentos em bases terrestres. Os eventos químicos e as circunstâncias ambientais que levam à destruição do ozônio sobre a Antártica podem ser 
resumidos como segue. Inicialmente, as emissões dos CFC entram na estratosfera e são decompostos pela radiação UV de alta energia. Sobre a Antártica, as nuvens estratosféricas 
polares (que contêm gelo com HNO; dissolvido) formam-se no “vórtice polar’ nas temperaturas de inverno excepcionalmente frias. É na superfície dessas nuvens que o HCl e o 
CIONO; (os carreadores de cloro, de longa vida, após a quebra do CFC) são convertidos em formas ativas de cloro: 


HCI + CIONO, — HNO; + Cl 
H,O + CIONO, — HNO; + HOCI 
HCI + HOCI — H0 + CL 

N0; + HCI — HNO; + CIONO 
N0; + H,O — 2HNO; 


No inverno da Antártica, a luz do Sol fica ausente. Assim que retorna na primavera (isto é, em setembro), a fotólise do Cl; resulta na formação de radicais cloro, Clt, e sua presença dá 
início à destruição catalítica do O: 


2010 — ChO, 


ie 
cion —— =C Faw. 





ClO, — Cl + O; 

2C +20; — 2CIO' + 205 

O CIO! retorna ao ciclo de reações e, a partir das etapas vistas anteriormente, a reação global é: 
20; — 30, 

O papel do bromo pode ser resumido na seguinte sequência de reações: 

CIO + BrO’ — CI + Br + 0; 

CI +0, — CIO +0: 

Br + 0O; — BrO + 0, 

Outras informações 


Para informações atualizadas da Environmental Protection Agency, visite http://www.epa.gov/ozone/ 





Uma fotografia em cores obtida por satélite (tirada em setembro de 2009) do buraco na camada de ozônio sobre a Antártica. Esse foi o quinto maior buraco de ozônio registrado, 
apesar das reduções dos agentes responsáveis pela destruição do ozônio. 
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A fluoração do COCI usando o SbF; produz o COCIF e o COF; que, assim como o COCL, são instáveis em 
relação à água e reagem com a NH; (produzindo ureia, 14.14) e com alcoóis (dando ésteres). A reação do COCH, 
com o SbF; produz o cátion linear [CICO]". Sua presença em fase condensada foi estabelecida por espectroscopia 
vibracional. Entretanto, a reação entre o COF, e o SbF; dá um aduto FCO - SbF; em vez do [FCOT'[SbFG]. 


Haletos de silício 


Muitos fluoretos e cloretos de Si são conhecidos, mas reduzimos nossa discussão ao SiF4 e ao SiCl; (Tabela 14.3) 
e a alguns dos seus derivados. O silício e o Cl, reagem dando o SiCly, e o SiF4 pode ser obtido pela fluoração do 
S1Cl, usando o SbFs, ou pela reação 14.51; compare com as Eqs. 13.28 e 15.84. 


10, + 2H,80, + 2Ca F- — Si1F, + 20450, + 2H,0 
(14,51) 


Tanto o SiF4 quanto o SiCl, são moleculares com estruturas tetraédricas. Eles reagem facilmente com a água, mas 
os primeiro é apenas parcialmente hidrolisado (compare as Eqs. 14.52 e 14.53). A hidrólise controlada do S1Cl4 
resulta na formação do (C1;81),0, pelo intermediário S1C1;0H. 


2SiF, + 4H,0 — SiO, + 2[H,0]* + [SiF;]” + 2HF 
(14.52) 
SiCl, + 2H,0 — SiO, + 4HCI (14.53) 


A reação entre quantidades equimolares de SiCl; e S1Bry puros a 298 K leva a uma mistura em equilíbrio de SiCl, 
S1BrCh, S1Br,Cb, S1BrsCl e SiBr, (veja o problema 4.39 ao final do capítulo), que podem ser separados por 
destilação fracionária. A base de Lewis N-metilimidazol (MelIm, em inglês) reage com o SiCl, e o SiBr)Cl 
formando o cátion trans-[SiCl(MeIm),]”' (Fig. 14.17a) como os sais de cloreto e brometo, respectivamente. Isso 
fornece um meio de estabilizar um cátion [SiCI'T”*. 

A formação do [SiFs]”, o íon hexafluoridossilicato (Fig. 14.17b), ilustra a capacidade do Si agir como um 
receptor de F e aumentar seu número de coordenação além de 4. Os hexafluoridossilicatos são mais bem 
preparados por reações do SiF, com fluoretos metálicos em HF aquoso; os sais K* e Ba?! são moderadamente 
solúveis. Em solução aquosa, o H2SiF6 comporta-se como um ácido forte, mas o composto puro não foi isolado. O 
ion [SIF;] (Fig. 14.17c) é formado na reação do SiO, com o HF aquoso, e pode ser isolado na forma de um íon 
tetra-alquilamônio. O tetracloreto de silício não reage com cloretos de metais alcalinos, embora as considerações 
da energia de rede sugiram que poderia ser possível estabilizar o íon [SiCls]” utilizando um cátion de amônio 
quaternário muito grande. 


Haletos de germânio, estanho e chumbo 


Existem muitas semelhanças entre os tetra-haletos de Ge e Si, e o GeX4 (X = F, Cl, Br ou I) é preparado pela 
combinação direta dos elementos. A 298 K, o GeF; é um gás incolor, o GeCl, é um líquido incolor, e o Gel, é um 
sólido vermelho-alaranjado (p.fus. 417 K); o GeBr, funde a 299 K. Cada um hidrolisa liberando HX. 
Diferentemente do SiCl4, o GeCl, aceita CI” (por exemplo, a reação 14.54). 


l em SOLI- l 
GeCl, + 2Eta NICI ———— [Et N)[GeCl,| (14.54) 
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a Fig. 14.17 Estruturas em estado sólido (difração de raios X) do (a) trans- E ASH a partir do sal 


- 7; eIm).CL . 3CHCI (Melm = N-metilimidazol) [K. Hensen et al. (2000) J. Chem. Soc: Dalo Trans., p. 473], (b) 
[SiFs]” octaédrico, determinada para o sal [C(NH5):|-[SiFs] [A. Waskowska (1997) Acta Crystallogr. Sect. C, vol. 53, p. 128] e 
(c) [SiFs] bipiramidal triangular, determinada para o composto [Et4N][SiF;] [D. Schomburg et al. (1984) Inorg. Chem., vol. 23, 
p. 1378]. Código de cores: Si, rosa; F, verde; N, azul; C, cinza; Cl, verde; H, branco. 


Os haletos de Si(II), SIF? e S1CL, podem ser obtidos apenas como espécies instáveis (por ação do SiF4 ou do S1Cl4 
sobre o S1 a =1500 K) que se polimerizam em produtos cíclicos. Ao contrário, o Ge forma di-haletos estáveis; o 
GeF,, o GeCl e o GeBr, são produzidos quando o Ge é aquecido com o GeX4, mas os produtos se 
desproporcionam mediante aquecimento (Eq. 14.55). 


kak 


E A E 
2GeX, — GeX, + Ge (14.55) 


A reação entre o GeF, e o F` forma o [GeFs]. Existem diversos compostos do tipo MGeCl;, onde o M* pode ser 
um íon de metal alcalino ou um íon amônio ou fosfônio quaternário (Eqs. 14.56-14.58). As determinações de 
estrutura cristalina para o [BzEtN][GeCh] (Bz = benzila) e o [PH4P][GeCl;] confirmam a presença de íons 
[GeCl;] piramidais triangulares bem separados. Ao contrário, o CsGeCl; adota uma estrutura do tipo perovs kita 
(Fig. 6.24) que fica distorcida a 298 K e não distorcida acima de 328 K. O CsGeCl; pertence a um grupo de 
compostos semicondutores CsEX; (E = Ge, Sn, Pb; X = Cl, Br, D). 
CsCl, HCI cone. 
Gel OH)» 





CsGeCl; (14.56) 
GeCl,( 14-dioxano) + Ph,PCI 
— [PhyP|[GeCl,| + 1,4-dioxano (14.57) 


. em HCI 6 M 
Ge + RbCI 





RbGeCI; (14.58) 


A preferência pelo estado de oxidação de +2 ao de +4 aumenta grupo abaixo, e a variação é em função do efeito 
termodinâmico do par inerte 6s (Boxe 13.4). Enquanto os membros da família GeX, são mais estáveis que o 
GeX», os haletos de PbX, são mais estáveis do que o PbX4. O tetrafluoreto de estanho (que forma cristais 
higroscópicos) é preparado a partir do SnCl, e do HF. A 298 K, o SnF, é um sólido branco e tem uma estrutura em 
folha, 14.15, com átomos octaédricos de Sn. A 978 K, o SnF4 sublima dando um vapor que contém moléculas 
tetraédricas. O tetrafluoreto de chumbo (p.fus. 870 K) tem a mesma estrutura em estado sólido que o SnF4, e pode 
ser preparado pela ação do F, ou dos fluoretos halogenados nos compostos de Pb(IN) — por exemplo, o PbF, ou o 
Pb(NOs).. 
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O fluoreto de estanho(II) é solúvel em água e pode ser preparado em meios aquosos. Ao contrário, o PbF, é 
apenas moderadamente solúvel. Uma das formas do PbF, adota uma estrutura do tipo CaF, (veja a Fig. 6.19a). A 
estrutura em estado sólido do SnF, consiste em anéis de SnyFg enrugados, 14.16, em que cada Sn é piramidal 
triangular, consistente com a presença de um par isolado. Nas estruturas 14.15 e 14.16, as ligações em ponte Sn-F 
são maiores que as ligações terminais, um aspecto que é comum nesse tipo de estrutura. Muitos compostos de 
fluoreto de estanho apresentam uma tendência a formar pontes F-Sn-F no estado sólido, conforme ilustraremos 
posteriormente. 

O cloreto, o brometo e o iodeto de estanho(IV) são produzidos pela combinação dos respectivos elementos e se 
assemelham aos seus análogos de Si e Ge. Os compostos hidrolisam-se liberando HX, mas hidratos como o SnCl4 
- 4H,0 também podem ser isolados. A reação entre o Sn e o HCI dá o SnCL, um sólido branco que é parcialmente 
hidrolisado pela água. O hidrato SnCL : 2H,0 é comercialmente disponível, e é empregado como agente redutor. 
No estado sólido, o SnCl tem uma estrutura em camadas enrugadas, mas há presença de moléculas angulares 
discretas em fase gasosa. 

Os haletos do Sn(IV) são ácidos de Lewis, e sua capacidade de aceitar íons haleto (por exemplo, a reação 
14.59) segue a ordem SnF4 > SnCl, > SnBr, > SnL. 


na presença de HCl ag) 


AKCI + SnCl, 





K; [SnCl (14.59) 


De forma semelhante, o SnCl, aceita o CF dando o [SnCh]”, piramidal triangular mas a existência de ânions 
discretos no estado sólido é cátion-dependente (veja discussão anterior do CsGeCl;). O íon [SnFs] pode ser 
formado a partir do SnF4, mas, no estado sólido, ele é polimérico com átomos de F em ponte e centros de Sn 
octaédricos. Os átomos de F em ponte são mutuamente cis um em relação ao outro. A formação de ponte é 
observada de maneira semelhante nos sais de Na” do [Sn,Fs] e do [SnsF10]”, formados pela reação de NaF e SnF, 
em solução aquosa. A Fig. 14.18 mostra as estruturas dos íons [SnChFT e [Sn,Fs]. 

O tetracloreto de chumbo é obtido apenas na forma de um líquido oleoso pela reação do H,SO, concentrado 
quente sobre o [NH,]>|PbCls]. Este último é produzido pela passagem do Cl, através de uma solução saturada de 
PbCl, em NH,CI aquoso. A facilidade com a qual o [PbCls]” é obtido é um marcante exemplo da estabilização de 
um estado de oxidação superior por complexação (veja a Seção 8.3). Ao contrário, o PbCl, é hidrolisado pela água 
e decompõe-se em PbCl e Cl, quando aquecido brandamente. Os haletos de Pb(II) são consideravelmente mais 
estáveis que seus análogos de Pb(IV), e são sólidos cristalinos a 298 K. Eles podem ser precipitados pela mistura 
de soluções aquosas de haleto solúvel e sais de Pb(II) solúveis (por exemplo, a Eq. 14.60). Observe que apenas 
alguns sais de Pb(II) (por exemplo, o Pb(NOs), e o Pb(O,CMe),) são muito solúveis em água. 





(b) 
A Fig. 14.18 As estruturas do (a) [SnC] F] e (b) [Sn F | a partir da estrutura em estado sólido (difração de raios X) do 
2 2 5 


[Co(en);][SnChF] [SnChFs]CI (en, veja a Tabela 7.7); cada átomo de Sn está em um ambiente piramidal triangular [I.E. Rakov 
et al. (1995) Koord. Khim., vol. 21, p. 16]. Código de cores: Sn, castanho; F, verde-claro; Cl, verde-escuro. 





(a) (b) 


l 4- t t 2+ 
A Fig. 14.19 Estruturas (difração de raios X) do (a) íon [Pb I ] no sal [ Bu N(CH ) N Bu |] [H. Krautscheid et al. (1999) 
l 3 10 3 j 3 
J. Chem. Soc., Dalton Trans., p. 2731] e (b) íon [Pb;I;6]^ no sal ["BuN(CH,CH5);N"Buls[Pbsl,6] - 4DMF [H. Krautscheid et al. 


(2000) Z. Anorg. Allg. Chem., vol. 626, p. 3]. Código de cores: Pb, azul; I, amarelo. 


Phi NO) (aq) + 2NaCl(ag) — PbCl{s) + 2NaNOs (aq) 
(14.60) 


O cloreto de chumbo(II) é muito mais solúvel em ácido clorídrico do que em água devido à formação do [PbCl,]”. 
No estado sólido, o PbCL tem uma estrutura complicada com centros de Pb nonacoordenados, mas o PbF; adota a 
estrutura da fluorita (Fig. 6.19a). O Pbl amarelo adota a estrutura do Cdl, (Fig. 6.23). Ânions iodidoplumbato 
discretos, como o [Pbslo]* (Fig. 14.194), o [Pb;15,]8, o [Pbiolbg]ó e o [Pbsli]” (Fig. 14.19b), bem como os 
iodidoplumbatos poliméricos correlatos! podem ser formados pela reação do Pbl, e NaI na presença de grandes 
cátions, tais como o [R$N(CH5)4NR3]”* (R = Me, „Bu) ou o [P(CH,Ph),]'. As reações podem ser direcionadas no 
sentido de um produto particu lar pela variação da estequiometria do reagente, das condições da reação e do 
contraíon. Nesses 1odidoplumbatos, os centros de Pb(II) estão ou em ambientes octaédricos ou piramidais de base 
quadrada (Fig. 14.19). 





O SnF, sublima a 978 K. Descreva as variações que têm lugar durante a sublimação e os processos que 
contribuem para a entalpia de sublimação. 


A sublimação refere-se ao processo: 
SnFa(s) — SnF;(g) 


No estado sólido, o SnF4 tem uma estrutura em folha (veja a estrutura 14.15) na qual cada Sn fica octaedricamente 
localizado. Em fase gasosa, o SnF, existe na forma de moléculas tetraédricas discretas. Durante a sublimação, as 
unidades de SnF4 devem ser liberadas da estrutura no estado sólido, e isso envolve a quebra das pontes Sn-F-Sn e 


sua conversão em ligações Sn-—F terminais. Cada átomo de Sn vai de um ambiente octaédrico para um tetraédrico. 
As variações de entalpia que têm lugar são: 


e a variação de entalpia associada com a quebra de ligações Sn-F (processo endotérmico); 

e a variação de entalpia associada com a conversão de metade da interação de pontes Sn-F-Sn em uma ligação 
terminal Sn-F (duas delas por molécula); 

e a variação de entalpia associada com uma variação da hibridização do átomo de Sn à medida que ele varia de 
octaédrico para tetraédrico, e uma variação associada na força da ligação Sn-F para as ligações Sn—F terminais. 





l. Acima de 328 K, o CsGeCl; adota uma estrutura da perovskita; a 298 K, a estrutura fica distorcida, mas permanece 
baseada na perovskita. O CsGeCl; sólido contém íons [GeCl;]" discretos? Explique sua resposta. 
[Resp.: Refira-se à Fig. 6.24 e discussão correlata] 


2. Explique por que os haletos de PbX, são mais estáveis que os haletos de PbX4. 
[Resp.: A resposta encontra-se no Boxe 13.4] 


3. Nas reações 14.54 e 14.57, que reagentes são ácidos de Lewis e que reagentes são bases de Lewis? Dê uma explicação para 
sua resposta. Qual é o nome geral dos produtos? 
[Resp.: Ácido = receptor de elétrons; base = doador de elétrons; aduto] 
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15.1 Introdução 
Os elementos do grupo 15 — nitrogênio, fósforo, arsênio, antimônio e bismuto —são denominados pnictogênios. 


A explicação das propriedades dos elementos do grupo 15 (nitrogênio, fósforo, arsênio, antimônio e bismuto) e 
seus compostos é difícil, apesar de haver alguma similaridade geral nas tendências dos elementos dos grupos 13, 
14 e 15 — por exemplo, o aumento do caráter metálico e da estabilidade dos estados de oxidação mais baixos à 
medida que se desce pelo grupo. Embora a linha ‘diagonal’ (Fig. 7.8) possa ser traçada entre As e Sb, separando 
formalmente elementos não metálicos dos metálicos, a distinção não é bem definida e deve ser tratada com 
cautela. 

Muito pouco da química dos elementos do grupo 15 tem a ver com a de íons simples. Apesar de normalmente 
se considerar que os nitretos e fosfetos que reagem com água contêm íons Nº e P*, considerações eletrostáticas 
põem em dúvida se essas formulações iônicas são corretas. O único caso definido de um cátion simples em um 
ambiente químico é o do Bit, e quase toda a química dos elementos do grupo 15 envolve compostos ligados 
covalentemente. A base termoquimica da química dessas espécies é muito mais dificil de ser estabelecida que a 


dos compostos 1ônicos. Além disso, há maior chance de eles serem cineticamente inertes, tanto em reações de 
substituição (por exemplo, NF; para hidrólise, [HPO] para deuteração) quanto na oxidação e redução, quando 
esses processos envolvem a formação ou a quebra de ligações covalentes, bem como transferência de elétrons. O 
nitrogênio, por exemplo, forma diversos oxiácidos e oxiânions e, em meio aquoso, pode existir em todos os 
estados de oxidação de +5 a —3 — por exemplo, [NOs|”, N2034, [NOs], NO, N20, N2, NH2OH, N2H4, NH3. Tabelas 
de potenciais-padrão de redução (geralmente calculados a partir de dados termodinâmicos) ou diagramas de 
potenciais (veja a Seção 8.5) são de uso limitado para resumir as relações entre as espécies. Embora forneçam 
informação sobre a termodinâmica de possíveis reações, eles nada informam sobre a cinética. Praticamente o 
mesmo pode ser dito sobre a química do fósforo. A química dos dois primeiros membros do grupo 15 é bem mais 
extensa que a do As, do Sb e do Bi, e podemos citar apenas uma pequena fração dos compostos de N e P 
conhecidos. Em nossas discussões, precisaremos enfatizar mais sobre os fatores cinéticos que nos capítulos 
anteriores. 

O arsênio é extremamente tóxico (Boxe 15.1). Assim como o chumbo(II) e o mercúrio(IN, o arsênio(II) é um 
centro metálico mole e interage com resíduos de proteínas que contêm enxofre. 
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Fig. 15.1 (a) Abundâncias relativas dos elementos do grupo 15 na crosta terrestre. Os dados estão representados graficamente 
em uma escala logarítmica; as unidades de abundância são partes por bilhão (1 bilhão = 10º). (b) Os principais componentes (em 
porcentagem volumar) da atmosfera da Terra. 


15.2 Ocorrência, extração e usos 


Ocorrência 


A Fig. 15.1a ilustra as abundâncias relativas dos elementos do grupo 15 na crosta terrestre. O N, de ocorrência 
natural responde por 78% (em volume) da atmosfera da Terra (Figura 15.1b) e contém =0,36% de PN. Este último 


é útil em marcação 1sotópica e pode ser obtido em forma concentrada por processos de troca química como os 
equilíbrios 15.1 e 15.2 


PNH; (g) + [NH]! (ag) = [ NH] (aq) + “NHs(g) (15.1) 


“NO(g) + [| NO] (ag) = [TNO] (ag) + “NO(g) (15.2) 


Devido à disponibilidade do Nz na atmosfera e a necessidade dele em organismos vivos (nos quais o N está 
presente nas proteinas), a fixação do nitrogênio em formas pelas quais ele possa ser assimilado pelas plantas é de 
grande importância. As tentativas de se obter processos sintéticos de fixação de nitrogênio (veja a Seção 29.4 no 
Volume 2), que imitam a ação de bactérias viventes nos nódulos das raizes de plantas leguminosas, ainda não 
foram bem-sucedidas. Entretanto, o N2 pode ser fixado por outros processos, por exemplo, a sua conversão 
industrial em NH; (veja a Seção 15.5) ou a conversão do N, coordenado a um metal em NH; (veja a Seção 25.4 no 


Volume 2). A única fonte natural de nitrogênio adequado para ser absorvido pelas plantas é o NaNO; mineral 
(salitre do Chile ou soda niter), que ocorre nos desertos da América do Sul. 

O fósforo é um constituinte essencial dos tecidos das plantas e dos animais. O fosfato de cálcio ocorre nos 
ossos e nos dentes, e os ésteres de fosfato dos nucleotídeos (por exemplo, DNA, Fig. 10.13) são de imensa 
importância biológica (veja o Boxe 15.11). O fósforo ocorre naturalmente na forma de apatitas, CasX(PO4), 
sendo importantes os minerais fluora pa tita (X = F), clorapatita (X= Cl) e hidroxiapatita (X = OH). Os principais 
depósitos do minério rocha fosfática, que contém apatita, ocorrem no norte da África, na América do Norte, na 
Ásia e no Oriente Médio. Embora o arsênio ocorra em forma elementar, as fontes comerciais do elemento são o 
mis quipel (arsenopirita, FeAsS), o realgar (As4S4) e o orpimento (As583). O antimônio nativo é raro e o único 
minério co mercial é a estibinita (Sb,83). O bismuto ocorre como elemento e também nos minérios bismutinita 
(Bi2S3) e bismita (B1203). 


Extração 


A separação industrial do N, será discutida na Seção 15.4. A mineração da rocha fosfática ocorre em vasta escala 
(em 2008, 161 Mt foram mineradas em todo o mundo), a maior parte sendo destinada à produção de fertilizantes 
(veja o Boxe 15.10) e suplementos para a alimentação de animais. O fósforo elementar é extraído da rocha 
fosfática (que se aproxima, em composição, ao Cas(P04,)) por aquecimento com areia e coque em um forno 
elétrico (Eq. 15.3); o vapor de fósforo é destilado e condensado sob água para produzir fósforo branco. 


| m on =1700 K 
Cas PO3 J+ 65105 + TOC 





P; + CaSO; + TOCO 
(15.3) 

A fonte principal de As é o FeAssS, e o elemento é extraído pelo aquecimento (Eq. 15.4) e pela condensação do As 

sublimado. Um método adicional é a oxidação ao ar de minérios de sulfeto de arsênio para dar As,03, que é então 


reduzido pelo C. O As,0; também é recuperado em grande escala a partir da poeira das chaminés das fundições de 
Cu e Pb. 


Ana ausência de ar) 


Fe Ass - Fes + As (15.4) 


O antimônio é obtido da estibinita usando sucata de ferro (Eq. 15.5) ou pela conversão do Sb,03 seguida pela 
redução com C. 


Sb,S; + 3Fe — 2Sb + 3Fes (15.5) 


A extração do Bi a partir dos minérios de sulfeto ou de óxido envolve a redução com carbono (via o óxido quando 


o minério é B1,S3), mas o metal também é obtido como um subproduto dos processos de refino de Pb, Cu, Sn, Ag 
e Au. 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 15.1 Toxicidade do arsênio 





A toxicidade do arsênio é bem conhecida, e o elemento aparece regularmente em romances criminais como um veneno. Uma dose de =130 mg é letal. O arsênio ocorre 
naturalmente em vários minerais. A lixiviação do elemento ocorre gradativamente levando a sais de arsenito, [As03]”” e, predominantemente, arsenato, [As0,]*”, em águas naturais. 
Em Bengala Ocidental (Índia) e em Bangladesh, água potável limpa tem sido obtida desde os anos 1970 a partir de poços profundos. Embora isso tenha inicialmente reduzido o 
número de mortes por cólera e outras doenças devidas a bactérias, o grande número de casos crônicos de envenenamento por arsênio tinha se tornado um aspecto da maior 
importância por volta dos anos 2000. Em poços profundos usados para testes foram encontradas concentrações de arsênio dissolvido com um valor máximo a uma profundidade de 
30-40 m; assim, sabe-se agora que a profundidade dos poços é um aspecto fundamental. 

Apesar da conhecida toxicidade do arsênio, ele foi usado em pesticidas agrícolas até ser substituído por compostos orgânicos efetivos na segunda metade do século XX. Embora 
esse uso do arsênio tenha caído, sua aplicação na forma de arsenato de cobre cromado (CCA, em inglês) em conservantes de madeira apresentou um aumento geral entre 1980 e 
2000 (veja o gráfico a seguir). Madeira para diversos propósitos de construção tem sido tratada com CCA sob pressão, levando a um produto com maior resistência à deterioração 
causada pela infestação de insetos e larvas. Normalmente, 1 m? de madeira tratada sob pressão contém aproximadamente 0,8 kg de arsênio e, portanto, as quantidades totais 
usadas em construção e empreendimentos paisagísticos representam grande risco ao meio ambiente. Quando a madeira tratada sob pressão é queimada, as cinzas residuais contêm 
altas concentrações de arsênio. A madeira deixada para decomposição libera arsênio para o solo. Além disso, o resíduo de cromo proveniente do conservante de madeiras também é 
tóxico. 

O Prêmio Presidential Green Chemistry Chalenge, dado pela Agência de Proteção Ambiental dos Estados Unidos, em 2002 (veja o Boxe 9.2), reconheceu o desenvolvimento de 
um “conservante de madeira ecologicamente avançado” baseado em cobre como um substituto do arsenato de cobre cromado. O novo conservante contém um complexo de 
cobre(Il) e um sal de amônio quaternário. Sua introdução no mercado coincidiu com uma mudança na política da indústria de conservantes de madeira: em 2003, os fabricantes nos 
EUA iniciaram uma mudança de produtos baseados no arsênio para conservantes de madeira alternativos. Isso pode ser visto na queda dramática, no gráfico visto neste boxe, dos 
conservantes de madeira contendo CCA em 2004. Outros países como a Austrália, Alemanha, Japão, Suíça e Suécia também baniram o uso do CCA. 

Como contraponto aos efeitos tóxicos do arsênio, algumas bactérias procarióticas (anaeróbicas) dependem do arsênio. O Lago Mono, na Califórnia, é uma bacia (ou seja, sem 
saída de água) salina alimentada por cursos de água doce e fontes subterrâneas, incluindo fontes vulcânicas. Em 2008, pesquisadores descobriram que cianobactérias e bactérias 


procarióticas fotossintéticas no Lago Mono usam compostos de arsênio(Ill) como seus únicos Doadores de elétrons. O processo converte As(III) em As(IV). A descoberta pode ser 
relevante para o entendimento do ciclo do arsênio na Terra muito antiga, na qual o oxigênio não tinha nenhuma função. 
Leitura recomendada 


D. Bleiwas (2000) US Geological Survey, http://minerals.usgs.gov/minerals/mflow/d00-0195/'Arsenic and old waste. 
C. Cox (1991) J. Pesticide Reform, vol. 11, p. 2 — 'Chromated copper arsenate’. 
J.S. Wang and CM. Wai (2005) J. Chem. Educ., vol. 81, p. 207 — ‘Arsenic in drinking water — a global environmental problem” 
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Conservantes de madeira (conteúdo de arsênio no arsenato de cobre cromado) 


i | 
| 984 1985 1990 1995 2000 2005 2010 
ATO 


Quantidade de arsênio usada nos Estados Umdos “milhares de toneladas 


[Dados: US Geological Survey; arsênio “total inclui usos em conservantes de madeira, produtos químicos agrícolas, vidros, ligas não ferrosas e em eletrônica.) 





1. Calcule A,6º(298 K) para a seguinte reação, dado que os valores de A-Gº(298 K) para B,Os(s) e CO(g) são —493,7 e — 
137,2 kJ molt, respectivamente: 


BisOs(s) + 3C(gr) — 2Bi(s) + 3C0(g) 


Comente sobre a resposta à luz do fato de o carbono ser usado industrialmente para extrair Bi a partir do B1203. 
[Resp.: +82,1 kJ mol-!1] 


2. O bismuto funde a 544 K e valores de A¢G°(Bi203) podem ser estimados (em kJ mol!) usando-se as seguintes equações: 


T=300-525 K: A GBL0,)=-580,2 + 0,410T 
— 0,0209Tlog T 


T=600-1125 K: A-G“(Bis0,) = —605,5+ 0,478T 
— 0,0244 Flog T 


Para o CO(g), A¢G°(300 K) = =137,3 kJ mol! e A¢G°(1100 K) = —209,1 kJ molt. Considere esses dados para construir um 

gráfico da variação de ArGº do CO e do Bi20; (em kJ por meio mol de O2) contra a temperatura na faixa de 300-1100 K. 

Qual é a significância do gráfico em termos da extração do Bi a partir do B120; usando carbono como agente redutor? 
[Resp.: Veja a Fig. 8.7 e a discussão correlata] 


Usos 


O dinitrogênio é um dos produtos químicos industriais mais importantes, e uma grande proporção de N, é 
convertida em NH; (veja o Boxe 15.3). O N: gasoso é amplamente utilizado para criar atmosferas inertes tanto 
industrialmente (por exemplo, na indústria eletrônica durante a produção de transistores, etc.) quanto em 
laboratório. O N, líquido (p.eb. 77 K) é um importante fluido de refrigeração (Tabela 15.1) com aplicações em 
alguns processos de congelamento. Produtos químicos baseados em nitrogênio são extremamente importantes e 
incluem fertilizantes nitrogenados (veja o Boxe 15.3), ácido nítrico (veja o Boxe 15.8) e sais de nitrato, explosivos 
como nitroglicerina (15.1) e trinitrotolueno (TNT, 15.2), sais de nitrito (por exemplo, na cura da carne, em que 
eles impedem a descoloração pela inibição da oxidação do sangue), cianetos e azetos (por exemplo, nos airbags de 
veículos, onde a decomposição produz N, para inflar o airbag; veja a Eq. 15.6). 


Tabela 15.1 Banhos de baixa temperatura envolvendo N líquido 


Conteúdo do Banho Temperatura / K 


No líquido + ciclo-hexano 279 
N2 líquido + acetonitrila 232 
N2 líquido + octano 217 
N2 líquido + heptano 182 
N2 líquido + hexa-1,5-dieno 132 


t Para preparar um banho de N, líquido, o N, líquido é despejado em um solvente apropriado que é constantemente agitado. Veja 
também a Tabela 14.5. 


Me 
ONO; O-N = A o NO 
i | | = E 
ONO OND; Í 
NO 
(15.1) (15.2) 


A mais importante aplicação do fósforo é, de longe, nos fertilizantes fosfatados, e no Boxe 15.10 destacamos 
este uso e os possíveis problemas ambientais associados. As cinzas de ossos (fosfato de cálcio) são empregadas na 
fabricação de porcelana. A maior parte do fósforo branco é convertida em H;PO,, ou em compostos como P,0O1,, 
P4S10, PCl, e POCI. O ácido fosfórico é muito importante na indústria, e é utilizado em grande escala na produção 
de fertilizantes, detergentes e aditivos de alimentos. É responsável pelo gosto pronunciado de muitos refrigerantes, 
e é empregado para remover o óxido e a crosta das superfícies de ferro e aço. O tricloreto de fósforo também é 
produzido em grande escala. Ele é o precursor de muitos compostos or ganofosforados, incluindo agentes 
nervosos (veja o Boxe 15.2), retardadores de chama (veja o Boxe 17.1) e inseticidas. O fós foro é importante na 
fabricação do aço e de bronzes fosforosos. O fósforo vermelho (veja a Seção 15.4) é usado em fósforos de 
segurança e na produção de fumaça (por exemplo, em fogos de artifício e em bombas de fumaça). 

Os sais de arsênio e as arsinas são extremamente tóxicos e o uso de compostos de arsênio em herbicidas, 
imersões contra parasitas de ovelhas e de gado e venenos contra vermes está menos disseminado do que foi 
outrora (veja o Boxe 15.1). Os compostos de antimônio são menos tóxicos, mas doses elevadas resultam em danos 
ao fígado. O tartarato antimonial de potássio (tartarato emético) era usado medicinalmente como emético e 
expectorante, mas agora foi substituído por reagentes menos tóxicos. O bismuto é um dos metais pesados menos 
tóxicos, e compostos como o subcarbonato (BiO»)}CO; são úteis em remédios para o estômago, incluindo 
tratamentos de úlceras pépticas. 

O arsênio é um agente dopante em semicondutores (veja a Seção 6.9) e o GaAs é amplamente utilizado em 
dispositivos e semicondutores de estado sólido. Outros usos do As são nas ligas (por exemplo, aumenta a 
resistência do Pb) e em baterias. O Sb O é empregado em pinturas, adesivos, plásticos e como um retardador de 
chama (veja o Boxe 17.1). Usos do Sb S incluem: dispositivos fotoelétricos e materiais de gravação 
eletrofotográfica, e como retardador de chama. Os principais empregos do bismuto são em ligas (por exemplo, 
com Sn) e como compostos contendo Bi, tais como o BiOCI em produtos cosméticos (por exemplo, cremes e 
tinturas para cabelos). Outros empregos são como agentes catalíticos e em supercondutores de alta temperatura. O 
Bi O tem muitos usos na indústria de vidro e de cerâmica, e como catalisador e magneto. A mudança para ligas 
isentas de chumbo (veja o Boxe 14.3) levou a um uso crescente de soldas contendo Bi — por exemplo, ligas de 
Sn/Bi/Ag. Outras aplicações nas quais o Bi substitui o Pb estão surgindo, por exemplo em cápsulas de bismuto 
usadas em caça esportiva. 


APLICAÇÕES 


Boxe 15.2 Agentes nervosos contendo fósforo 





Durante a segunda metade do século XX, o desenvolvimento de agentes nervosos organofosforados ficou acoplado não somente com seu uso real, mas com a ameaça de seu uso 
potencial em atos de terrorismo e durante a guerra. Agentes nervosos como Sarin, Soman e VX tendem a ser chamados “gases nervosos, ainda que sejam líquidos à temperatura 
ambiente. 


a Pr, aa = P Pu = N ni Pe dl 
i \ O R + \ q f i 
F i} 
m Fi 
Sar = Me ii l 
yarin R le VX 


Soman R ='Bu 


Cada país que assinou a Convenção de Armas Químicas de 1997 concordou em abolir o desenvolvimento, produção, armazenamento e uso de armas químicas, e destruir armas químicas 
e facilidades de produção associadas até 2012. Um problema para aqueles envolvidos em desenvolver processos de destruição de agentes nervosos é garantir que os produtos finais 
sejam inofensivos. O Sarin, por exemplo, pode ser destruído por hidrólise à temperatura ambiente empregando-se Na:C0; aquoso para produzir NaF e o sal de sódio de um 
organofosfato: 





O O 

| | Na CO, aquoso | | 
” Wi — NaF,-CO; Ni 

F O Na 


O agente nervoso VX é mais difícil de hidrolisar. Ele reage lentamente com NaOH aquoso à temperatura ambiente, de modo que a reação é realizada a 360 K por várias horas. A hidrólise 
segue as duas rotas mostradas no esquema visto ao final deste boxe. O produto no qual a ligação P?S permanece intacta é muito tóxico. Depois do estágio da hidrólise, o resíduo aquoso 
deve ser processado para tornar-se seguro. 

A detecção rápida de agentes de guerra química no campo é essencial. Entretanto, técnicas analíticas como a cromatografia gasosa ou líquida não são adequadas para uso rotineiro 
fora do laboratório. Um método que tem sido investigado considera a liberação de HF a partir da hidrólise de um composto fluorofosfonado (por exemplo, Sarin). A reação é catalisada 
por um complexo de cobre(II): 


O O 
| catalisador de Coil) | 
Pe, + HO = P, + HF 
F OH 


A reação é realizada sobre um filme fino de silício poroso (que contém o catalisador de cobre(Il)) cuja superfície foi oxidada. À medida que o HF é produzido, ele reage com a superfície 
de SiO; para dar SiF4: 


S10 + 4HF —— SP, + 2H,0Q 


O silício poroso é luminescente, e a reação anterior resulta em mudanças no espectro de emissão do silício poroso e fornece um método de deteção do agente R2P(0)F. Outros métodos 
de deteção que têm sido investigados incluem a aplicação de nanotubos de carbono como sensores para agentes nervosos. 


Leitura recomendada 


K.A. Joshi et al. (2006) Anal. Chem., vol. 78, p. 331 — ‘V-type nerve agent detection using a carbon nanotube-based amperometric enzyme electrode: 

H. Sohn et al. (2000) J. Am. Chem. Soc., vol. 122, p. 331 — ‘Detection of fluorophosphonate chemical warfare agents by catalytic hydrolysis with a porous silicon interferometer” 
Y.-C. Yang, J.A. Baker and J.R. Ward (1992) Chem. Rev., vol. 92, p. 331 — ‘Decontamination of chemical warfare agents: 

Y.-C. Yang (1999) Acc. Chem. Res., vol. 32, p. 331 — “Chemical detoxification of nerve agent VX.. 
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Tabela 15.2 Algumas propriedades físicas dos elementos do grupo 15 e de seus íons 
Propriedade N P As Sb Bi 


Número atômico, Z 7 15 33 51 83 


Configuração eletrônica no estado fundamental [He]2s 22pº [Ne]3s? 3p? [Ar]3d" 45? [Kr]4d" 552 5pº [Xe]4f!* 5d" 6s? 
4p? 6p? 

Entalpia de atomização, A,Hº(298 K)/kJ mol”! 473* 315 302 264 210 

Ponto de fusão, p.fus./K 63 317 887 (sublimes) 904 544 

Ponto de ebulição, p.eb./K 77 550 — 2023 1837 

Entalpia-padrão de fusão, AjusHº (p.fus.)/kJ mol”! 0,71 0,66 24,44 19,87 11,30 

Energia de primeira ionização, El1/kJ mol”! 1402 1012 947,0 830,6 703,3 

Energia de segunda ionização, Ely/k] mol”! 2856 1907 1798 1595 1610 

Energia de terceira ionização, El3/k] mol”! 4578 2914 2135 2440 2466 

Energia de quarta ionização, El4/k] mol”! 7475 4964 4837 4260 4370 

Energia de quinta ionização, Els/k] mol”! 9445 6274 6043 5400 5400 

Raio metálico, 'metal/pm — — — — 182 

Raio covalente, rcov/pm* 75 110 122 143 152 

Raio iônico, ri-on/pm 171 (N7) — — — 103 (Bi*) 

Núcleos ativos em RMN (abundância %, spin 14N (99,6, I= 31P (100, /= As (100, | = 215p (57315 20Bi (100, / =) 


nuclear) 1) 1) >) 5) 
15N (0,4,1=1) 135b (42,7,1= 


E 


tPara o nitrogênio, A,Hº = 1 x energia de dissociação do N. 
*Para a tricoordenação. 
**Para a hexacoordenação. 


15.3 Propriedades físicas 


A Tabela 15.2 lista propriedades físicas selecionadas dos elementos do grupo 15. Algumas observações que dizem 
respeito às energias de ionização são: 


e elas aumentam muito acentuadamente após a remoção dos elétrons p; 
e elas diminuem apenas levemente entre o P e o As (um comportamento semelhante aquele entre o Ale o Ga e 
entre o Sie o Ge); 


e para a remoção dos elétrons s, há um aumento entre o Sb e o Bi, tal como entre o In e o TI e entre o Sn e o Pb 
(veja o Boxe 13.4). 


Os valores de A,Hº diminuem uniformemente do N ao Bi, em paralelo às tendências semelhantes nos grupos 13 e 
14. 





A 298 K, os valores de variação de entalpia para os processos 
Nig) +e — N g) 
E 
Ng) + 3e” — Nº (g) 
são = 0 e 2120 kJ mol. Comente sobre esses dados. 
A configuração eletrônica do estado fundamental do N é 1822s22pº, e o processo: 


Nigl+te — N (g) 


envolve a adição de um elétron a um orbital atômico 2p para criar um par de elétrons com spins emparelhados. 
Interações repulsivas entre os elétrons de valência do átomo de N e o elétron que chega dariam origem a um termo 
de entalpia positivo. Isso é contrabalanceado por um termo de entalpia negativo associado com a atração entre o 
núcleo e o elétron que chega. No caso do nitrogênio, esses dois termos essencialmente compensam um ao outro. 

O processo: 
Nig) +367 — Nº 


| 


ta 


é altamente endotérmico. Após a adição do primeiro elétron, a repulsão eletrônica entre o íon N` e o elétron que 
chega é o termo dominante, tornando o processo: 


N(g+e — Nº ig) 
endotérmico. Da mesma forma, o processo: 


Da q $ i 
Nº (g) +e — Nº (2) 


é altamente endotérmico. 





1. Comente sobre as razões para a tendência nas cinco primeiras energias de ionização do bismuto (703, 1610, 2466, 4370 e 
5400 kJ mol’). 


[Resp.: Consulte a Seção 1.10 e o Boxe 13.4] 


2. Dê uma explicação para a tendência nos valores de ET, à medida que se desce no grupo 15 (N, 1402; P, 1012; As, 947; Sb, 
831; Bi, 703 kJ mol). 
[Resp.: Consulte a Seção 1.10] 


3. Por que há uma diminuição nos valores de Ef, ao ir do N para o O e do P para o S? 
[Resp.: Consulte a Seção 1.10 e o Boxe 1.6] 


Considerações sobre ligação 


Vemos analogias entre os grupos 14 e 15 se consideramos certos aspectos da ligação. A Tabela 15.3 lista alguns 
termos da entalpia de ligação covalente para os elementos do grupo 15. Os dados para a maioria das ligações 
simples seguem tendências reminiscentes daquelas do grupo 14 (Tabela 14.2); por exemplo, o N forma ligações 
mais fortes com o H do que o faz o P, mas ligações mais fracas com o F, o Cle o O. Essas observações, além da 
ausência de análogos estáveis do N2, NO, HCN, [Ns] e [NOs»]" contendo P (15.3-15.7), indicam que a forte 
ligação x(p-p) é importante apenas para o primeiro membro do grupo 15. 


N == N NO EA — C =Z N 
(15.3) (15.4) (15.5) 
N=—N=—N o=N=—o0 
(15.6) (15.7) 


Tabela 15.3 Alguns termos de entalpia de ligação covalente (kJ mol); os valores para ligações simples referem-se aos 
elementos do grupo 15 em ambientes tricoordenados, e os valores para ligações triplas são para a dissociação da molécula 
diatômica apropriada 


N-N N=N =400t N=N 946 N-H 391 N—F 272 N-CI 193 N-0 201 
160 
P-P 209 P=P 490 P-H 322 P—F 490 P-CI 319 P—0 340 
As—As 180 As—H 296 As—F 464 As-Cl 317 As—O 330 
Sb-Cl 312 
Bi-(1 280 


t Veja o texto. 


É possível argumentar que as diferenças entre as químicas do nitrogênio e dos elementos mais pesados do 
grupo 15 (por exemplo, a existência de PFs, AsFs, SbF; e BiFs, mas não do NFs) surgem do fato de um átomo de 
N ser pequeno demais para acomodar cinco átomos em torno de si. Historicamente, as diferenças têm sido 
atribuídas à disponibilidade de orbitais d em P, As, Sb e Bi, mas não em N. No entanto, mesmo na presença de 
átomos eletronegativos que diminuiriam a energia dos orbitais d, considera-se atualmente que esses orbitais não 
desempenham nenhum papel significativo em compostos hipervalentes dos elementos do grupo 15 (e posteriores). 
Conforme vimos no Capítulo 5, é possível explicar a ligação em moléculas hipervalentes dos elementos do bloco 
p em termos de um conjunto de orbitais ns e np de valência, e deve-se ter cautela quanto ao uso de esquemas de 
hibridização spd e sp'd? ao descrever espécies bipiramidais triangulares e octaédricas de elementos do bloco p. 
Embora mostremos estruturas moleculares de compostos nos quais o P, o As, o Sb e o Bi estejam em estados de 
oxidação de +5 (por exemplo, PCls, [PO4]>, [SbFs]), a representação de uma linha entre dois átomos não 
significa necessariamente a presença de uma ligação localizada de 2 elétrons e 2 centros. De maneira semelhante, 
a representação de uma linha dupla entre dois átomos não implica necessariamente que a interação compreende 
contribuições s e p covalentes. Por exemplo, enquanto é frequentemente conveniente desenhar estruturas do 
MesPO e PF; na forma de: 


O F 





é mais realista apresentar o papel que desempenham as espécies separadas pela carga quando se discute a 
distribuição eletrônica em íons ou moléculas, isto é, 


o- F- 
| f 


o Pa PZ 
e N Me ~ 
ne Me 





Além disso, o PF; deverá ser realmente representado por uma série de estruturas de ressonância para oferecer uma 
descrição que explique a equivalência das duas ligações P-F axiais e a equivalência das três ligações P-F 
equatoriais. Quando queremos o foco na estrutura de uma molécula, em vez de em sua ligação, nem sempre as 
representações separadas pela carga são a melhor opção, porque elas frequentemente obscurecem a geometria 
observada. Esse problema é visto facilmente quando se olha a representação do PFs separada pela carga, na qual a 
estrutura bipiramidal triangular do PF; não é aparente imediatamente. 

A maior das diferenças entre os grupos 14 e 15 fica nas forças relativas das ligações N=N (no N5) e N-N (no 
N>H4) em comparação com as das ligações C=C e C-C (Tabelas 15.3 e 14.2). Existe uma Incerteza a respeito de 
um valor para o termo de entalpia da ligação N=N devido à dificuldade na escolha de um composto de referência, 
mas o valor aproximado dado na Tabela 15.3 é visto como maior que duas vezes o da ligação N-N, ao passo que a 
ligação C=C é significativamente menor que duas vezes a força da ligação C-C (Tabela 14.2). Enquanto o N; é 
termodinamicamente estável em relação à oligomerização em espécies que contêm ligações N-N, o HC=HC é 
termodinamicamente instável no que tange às espécies com ligações C-C (veja o Problema 15.2 ao final do 
capítulo). De modo semelhante, a dimerização do P em P; tetraédrico é termodinamicamente favorável. As 
contribuições s e p para a altíssima força da ligação N=N (o que torna muitos compostos nitrogenados 
endotérmicos, e a maioria dos outros apenas ligeiramente exotérmicos) foram discutidas na Seção 2.3. No entanto, 
a particular fraqueza da ligação simples N-N exige um comentário. As ligações O-O (146 kJ mol! no H202) e F- 
F (159 kJ mol! no F;) também são muito fracas, muito mais fracas que as ligações S-S ou CI-CI. No N,H,, no 
H20: e no F», os átomos de N, O ou de F contêm pares isolados, e acredita-se que as ligações N-N, O-O e F-F 
sejam enfraquecidas pela repulsão entre pares isolados nos átomos adjacentes (Fig. 15.2). Pares isolados em 
átomos maiores (por exemplo, no Cl) ficam muito mais distantes e experimentam menos repulsão mútua. Cada 
átomo de N do N, também tem um par isolado não ligante, mas eles estão afastados um do outro. A Tabela 15.3 
ilustra que N-O, N—F e N-Cl também são bastante fracas e, novamente, as interações entre os pares isolados de 
elétrons podem ser consideradas para explicar esses dados. No entanto, quando o N está em ligação simples com 
um átomo sem quaisquer pares isolados (por exemplo, o H), a ligação é forte. Seguindo tais argumentos, devemos 
lembrar-nos que, em uma ligação heteronuclear, as contribuições de energia extra podem ser atribuídas ao caráter 
iônico parcial (veja a Seção 2.5). 






| 
| Repulsão 


Repulsão | 
| eletrônica 
| 


eletrônica 


Fig. 15.2 Representação esquemática da repulsão eletrônica, que se acredita enfraquecer a ligação F-F no F. Isto representa o 
mais simples dos exemplos de um fenômeno que também ocorre em ligações simples N-N e O-O. 


Outra importante diferença entre o N e os elementos posteriores do grupo 15 é a capacidade do N de participar 
de ligação de hidrogênio forte (veja as Seções 10.6 e 15.5). Isto vem da eletronegatividade muito mais alta do N 
(x? = 3,0) em comparação com os valores para os elementos posteriores (valores de y’: P, 2,2: As, 2,2: Sb, 2,1; Bi, 
2,0). A capacidade do elemento da primeira fileira de participar da ligação de hidrogênio também é vista no grupo 
16 (por exemplo, as interações O-H----O e N-H----O) e no grupo 17 (por exemplo, as interações O-H----F, N- 
H----F). Para o carbono, o primeiro membro do grupo 14, as fracas ligações de hidrogênio (por exemplo, as 
interações C- H:::-O) são importantes nas estruturas do estado sólido de sistemas moleculares e biológicos. 


Núcleos ativos em RMN 


Os núcleos que são ativos em RMN estão listados na Tabela 15.2. De modo rotineiro, a espectroscopia de RMN de 
3IP é empregada na caracterização de espécies que contêm P; veja, por exemplo, os Estudos de caso 1,2 e4€eo 
Problema 4.40 do final do Capítulo 4. Os deslocamentos químicos geralmente são dados em relação a ô= O para 
85% do H;PO, aquoso, mas são usados outros compostos de referência — por exemplo, o trimetilfosfito, P(OMe);. 
A faixa de deslocamento químico para o *!P é ampla. 





A 307 K, o espectro de RMN de *!P de uma solução de CD>CL que contém [PFs(CN)] consiste em um sexteto (ô —157,7 pm, 
Jor 744 Hz). A 178 K, o espectro de RMN de !ºF do mesmo ânion exibe dois sinais (ô —47,6 ppm, dupleto de dupletos; ô —75,3 
pm, dupleto de quintetos) dos quais podem ser medidas as seguintes constantes de acoplamento: Jprçaxian 762 Hz, Jpeg 741 Hz, 
Jyp 58 Hz. (a) Explique essas observações. (b) Esboce um diagrama para mostrar o espectro de RMN de !ºF e marque nele 
onde podem ser medidos os valores das constantes de acoplamento. 

[Resp.: 307 K, fluxional; 178 K, estático; veja a Seção 4.8] 


Isótopos radioativos 


Embora o único isótopo de ocorrência natural do fósforo seja o *!'P, são conhecidos 16 isótopos radioativos criados 
pelo homem. Deles, o °P é o mais importante, pois sua meia-vida de 14,3 dias torna-o adequado como um 
marcador. 


15.4 Os elementos 


Nitrogênio 


O dinitrogênio é obtido industrialmente por destilação fracionária do ar líquido, e o produto contém alguns traços 
de Ar e de O2. O dioxigênio pode ser removido pela adição de uma pequena quantidade de Hz e pela passagem 
sobre um catalisador de Pt. A separação de N> e O2 com o uso de membranas permeáveis a gás vem crescendo em 
importância e é uma alternativa de menor custo para a purificação do N, pela destilação fracionária do ar líquido. 
Comparado com este último, o N2 produzido por separação de membrana é menos puro (normalmente ele contém 
0,5-5% de O2), e a tecnologia é adequada para a produção de volumes menores de gás. Todavia, o uso de 
membranas permeáveis a gás é bem adequado para aplicações como a produção de atmosferas inertes para o 
armazenamento e o transporte de frutas e legumes, ou para a geração de pequenos volumes ou baixas velocidades 
de escoamento de N, para aplicações em laboratório. As membranas são feitas a partir de materiais poliméricos, 
cuja permeabilidade ao gás é seletiva. Os fatores determinantes são a solubilidade de um dado gás na membrana e 
sua velocidade de difusão pela membrana. Quando a mistura de N//O, passa pela superfície da membrana, o O, 
permeia a membrana, deixando o fluxo inicial de gás enriquecido no gás menos permeável (N2). Podem ser 


preparadas pequenas quantidades de N, por decomposição térmica da azida de sódio (Eq. 15.6) ou pela reação 
15.7 ou 15.8. Esta última deve ser realizada com cuidado devido ao risco de explosão. O nitreto de amônio 
(NH,NO,) é potencialmente explosivo, assim como o nitrato de amônio, que é um oxidante forte e um 
componente da dinamite. Nos airbags dos automóveis, a decomposição do NaN é iniciada por um impulso 
elétrico. 


A ; fd à 
2NaN4(5) — 2Na + 3N5 (15.6) 


a 


NHNO- (ag) t N+ | 2H,0 


= 570 K 
2NH,NO:(s) > 





2N; + O, + 4H,0 (15.8) 


O dimitrogênio é geralmente não reativo. Ele combina-se lentamente com o Li em temperaturas ambientes (Eq. 
11.6), e com os metais do grupo 2, com o Al, o S1, o Ge (Seção 1.45) e com muitos metais do bloco d quando 
aquecido. A reação entre o CaC, e o N, é empregada industrialmente para a fabricação do adubo nitrogenado 
cianamida de cálcio (Eqs. 14.32 e 14.33). Muitos elementos (por exemplo, Na, Hg, S) que são inertes em relação 
ao N: realmente reagem com o nitrogênio atômico, produzido pela passagem do N, através de uma descarga 
elétrica. Em temperaturas ambientes, o N é reduzido em hidrazina (N>H4) por hidróxidos de vanádio(II) e de 
magnésio. A reação do N: com o H; será discutida mais tarde neste capítulo. 

É conhecido um grande número de complexos de metais do bloco d que contêm N, coordenado (veja a Fig. 
15.9, e as Eqs. 22.98 e 22.99 e a discussão no Volume 2). O N2 é 1soeletrônico com o CO, e a ligação em 
complexos que contêm o ligante N> pode ser descrita de modo semelhante àquela dos complexos de carbonila 
metálica (veja o Capítulo 24, Volume 2). 


Fósforo 


O fósforo exibe uma alotropia complicada; 12 formas foram descritas, e incluem formas tanto cristalinas quanto 
amorfas. O fósforo branco cristalino contém moléculas tetraédricas de P4 (Fig. 15.3a) nas quais as distâncias P-P 
(221 pm) são usadas para definir o rcov = 110 pm para uma ligação simples. O fósforo branco é definido como o 
estado-padrão do elemento, mas na verdade é metaestável (Eq. 15.9). A menor estabilidade da forma branca 
provavelmente se origina na tensão associada aos ângulos de ligação de 60º. 


ArH” =—39,3k] mol”! | ArHº=—17,6k] mol”! 
P LP, - P 
Preto Branco Vermelho 








(15.9) 


O fósforo branco é produzido pela reação 15.3, e o aquecimento desse alótropo em uma atmosfera inerte a 7540 K 
produz fósforo vermelho. Existem diversas formas cristalinas de fósforo vermelho, e provavelmente todas 
possuem redes infinitas. O fósforo de Hittorf (também chamado de fósforo violeta) é uma forma bem 
caracterizada do alótropo vermelho, e sua complicada estrutura é mais bem descrita em termos de cadeias 
interligadas (Fig. 15.3b). As cadeias não ligadas ficam paralelas em ângulos retos com as cadeias na camada 
seguinte, sendo conectadas pelas ligações P'-P" apresentadas na Fig. 15.3b. Todas as distâncias de ligação P-P são 
=222 pm, indicando ligações simples covalentes. Um dos métodos para obter cristais de fósforo de Hittorf é 
sublimar o fósforo vermelho amorfo disponível comercialmente a vácuo na presença de um catalisador de I. 
Nessas condições, outro alótropo, o fósforo vermelho fibroso, também se cristaliza. O fósforo de Hittorf e o 
fósforo vermelho fibroso consistem nas cadeias mostradas na Fig. 15.3b. Enquanto no fósforo de Hittorf os pares 
dessas cadeias ficam ligados em uma orientação mutuamente perpendicular, no fósforo fibroso eles ficam 
paralelos uns aos outros. O fósforo preto é o alótropo mais estável, e é obtido pelo aquecimento do fósforo branco 
sob alta pressão. Sua aparência e condutividade elétrica assemelham-se às da grafita, e ele apresenta uma rede de 
camada dupla de anéis enrugados de 6 membros (Fig. 15.3c); as distâncias P-P dentro de uma camada são de 220 
pm, e a menor distância P-P intercamada é de 390 pm. Quando se fundem, todos os alótropos dão um líquido que 
contém moléculas de P4, e elas também estão presentes no vapor. Acima de 1070 K ou a pressões elevadas existe 
um equilíbrio entre P, e P2 (15.8). 





ic} 


O: Fig. 15.3 (a) Molécula tetraédrica de P, encontrada no fósforo branco. (b) Parte de um dos arranjos em forma de cadeia 
“ de átomos presentes na rede infinita do fósforo de Hittorf; a unidade repetidora contém 21 átomos, e os átomos P' e P" são 
equivalentes em cadeias adjacentes, com as cadeias conectadas por ligações P'-P". As mesmas cadeias estão presentes no 
fósforo vermelho fibroso. (c) Parte de uma das camadas de anéis enrugados de 6 membros presentes no fósforo preto e nos 
alótropos romboédricos de arsênio, antimônio e bismuto. 


187 pm 
P P 


(15.8) 


A maioria das diferenças químicas entre os alótropos do fósforo é em decorrência das diferenças de energias de 
ativação das reações. O fósforo preto é cineticamente inerte e não sofre combustão no ar, mesmo a 670 K. O 
fósforo vermelho é intermediário em reatividade entre os alótropos branco e preto. Não é venenoso, é insolúvel em 
solventes orgânicos, não reage com álcalis aquosos, e entra em combustão no ar acima de 520 K. Ele reage com 
halogênios, enxofre e metais, mas menos vigorosamente do que o faz o fósforo branco. Este último é um sólido 
ceroso e macio, que fica amarelo mediante exposição à luz; é muito venenoso, e facilmente absorvido no sangue e 
no fígado. O fósforo branco é solúvel em benzeno, em PCl, e em CS2, mas é praticamente insolúvel em água, e é 
armazenado sob água para evitar oxidação. No ar úmido, sofre oxidação quimiluminescente, emitindo um brilho 
verde e formando lentamente o P,Os (veja a Seção 15.10) e algum Os; a reação em cadeia envolvida é 
extremamente complicada. 


Uma reação quimiluminescente é aquela acompanhada pela emissão de luz. 


O», 323 K 
— (15.10) 





Acima de 323 K, o fósforo branco inflama-se, produzindo óxido de fósforo(V) (Eq. 15.10); em um suprimento 
limitado de ar, o P406 pode se formar. O fósforo branco combina-se violentamente com todos os halogênios, 
produzindo PX; (X = F, Cl, Br, I) ou PX; (X = F, Cl, Br) dependendo das quantidades relativas de P4 e X2. O 
HNO; concentrado oxida o P4 para H;PO, e, com NaOH aquoso quente, ocorre a reação 15.11, sendo também 
formado algum H; e P2H4. 
a + 3NaOH + 3H,0 — 3NaH. PO, + PH, (15.111 


23P, + I2LiPH, — 6LisP,; + 8PH; (15.12) 


A reação 15.12 produz o Li Pie, enquanto o LisP,, e o L4P>s podem ser obtidos pela alteração da proporção 
P,:LiPH,. As estruturas dos íons fosfeto [P,6]”, 15.9, [P,,]”, 15.10, e [Ps]! são relacionadas a uma cadeia do 


fósforo de Hittorf e do fósforo vermelho fibroso (Fig. 15.3b). 
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Como o Ns, o P4 pode agir como um ligante em complexos de metais do bloco d. Exemplos de diferentes modos 
de coordenação do P4 estão mostrados nas estruturas 15.11-15.13. 


= 








PPh3 P ” 
O =p. a 
E Rh SM 7 I Ag | v | 
| e PO, da er a P CN, 
PPh -F | FP- >p 


OC PPh p 
EJAN, 
UU — W — Pe H 


: \ NI / 


PhP CO P 
(15.13) 


Arsênio, antimônio e bismuto 


O vapor de arsênio contém moléculas de As4, e a forma amarela instável do As sólido provavelmente também 
contém essas unidades. Em temperaturas relativamente baixas, o vapor de Sb contém Sb, molecular. A 
temperatura e pressão ambientes, o As, o Sb e o Bi são sólidos de cor cinza com estruturas estendidas que se 
assemelham à do fósforo preto (Fig. 15.3c). À medida que se desce no grupo, embora as distâncias de ligação 
intracamada aumentem conforme esperado, não ocorrem aumentos semelhantes do espaçamento intracamadas, e o 
número de coordenação de cada átomo varia efetivamente de 3 (Fig. 15.3c) até 6 (três átomos dentro de uma 
camada e três na camada seguinte). 

O arsênio, o antimônio e o bismuto queimam ao ar (Eq. 15.13) e combinam-se com halogênios (veja a Seção 
15.7). 


AM +30, —» 2M,0,  M=As, Sbou Bi (15.13) 


Os elementos não são atacados por ácidos não oxidantes, mas reagem com o HNO; concentrado produzindo 
HAsO; (As,Os hidratado), Sb,Os hidratado e Bi(NO»)3, respectivamente, e, com o H,SO, concentrado, produz o 
As406, o Sb;(SO4) e o Bn(SO4)3, respectivamente. Nenhum dos elementos reage com álcalis aquosos, mas o As é 
atacado pelo NaOH fundido (Eq. 15.14). 


2As + 6Na0OH — 2NasÃsO, + 3H; (15.14) 


arsenito de sódio 


15.5 Hidretos 


Tri-hidretos, EHs (E = N, P, As, Sb e Bi) 


Cada elemento do grupo 15 forma um tri-hidreto, cujas propriedades selecionadas estão dadas na Tabela 15.4; a 
falta de dados para o BiH; vem da sua instabilidade. A variação dos pontos de ebulição (Fig. 10.7b, Tabela 15.4) é 
uma das mais fortes evidências para a formação da ligação de hidrogênio pelo nitrogênio. Mais evidência vem do 
fato de o NH; ter valor maior de Aya? e maior tensão superficial que os tri-hidretos posteriores. As estabilidades 
térmicas desses compostos diminuem à medida que se desce no grupo (o BiH; decompõe-se acima de 228 K), e 
essa tendência é refletida nos termos da entalpia de ligação (Tabela 15.3). A amônia é o único tri-hidreto com um 
valor negativo do AH’ (Tabela 15.4). 





Dado que o AH°(298 K) para o PHs(g) é +5,4 kJ mol, calcule um valor para o termo de entalpia de ligação 
P-H no PH. [Outros dados: veja o Apêndice 10.] 


Construa um ciclo de Hess apropriado, mantendo em mente que o termo de entalpia de ligação P-H pode ser 
determinado a partir da entalpia-padrão de atomização do PHs(g). 


Tabela 15.4 Dados selecionados para os tri-hidretos do grupo 15, EH 


NH; PH; AsH; SbH; BiH3; 

Nome! Amônia (azano) Fosfano (fosfina) Arsano (arsina) Estibano (estibina) Bismutano 
Ponto de fusão/K 195,5 140 157 185 206 

Ponto de ebulição/K 240 185,5 210,5 256 290* 
AvapHº(p.eb.)/K] mol”! 23,3 14,6 16,7 21,3 — 

Ar Hº(298 K)/kJ mol”! —45,9 54 66,4 145,1 277" 
Momento de dipolo/D 1,47 0,57 0,20 0,12 — 
Distância de ligação E-H/pm 101,2 142,0 151,1 170,4 — 

ZH-E-H/graus 106,7 93,3 92,1 91,6 — 


ŤA amônia é o nome trivial aceito para o NH}. Azano é o nome da IUPAC para o NH,; e é utilizado para dar nome aos derivados. 
Fosfano, arsano e estibano são os nomes sistemáticos IUPAC para o PH}, AsH; e o SbH5. Fosfina, arsina e estibina ainda estão 
em uso, mas não são mais aceitos pela IUPAC. 


1 Valor estimado. 
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Pig) + 3H{g) 


ArH” (PH;, g) + AH" (PH}, g) 
= A H" (P, g) +3A,H°(H, g) 
As entalpias-padrão de atomização dos elementos estão listadas no Apêndice 10. 
A H'(PH;, g) 
= A H° (P, 2) +3A,Hº(H, g) - A H" (PH, g) 
3154+ 3/218) — 5.4 


963,6 = 964 kJ mol™' (com 3 algs. significativos) 


Qh 
64 39] kJ mol! 





termo de entalpia de ligação P-H = 7 


1. Considerando os dados da Tabela 15.3 e do Apêndice 10, calcule um valor para o A¢H°(NH;, g). 
[Resp.: —46 kJ mol~!] 


2. Calcule um valor para o termo de entalpia de ligação Bi-H no BiH; considerando os dados da Tabela 15.4 e do Apêndice 
10. 
[Resp.: 196 kJ mol"!] 


3. Considere os dados da Tabela 15.4 e do Apêndice 10 para calcular o termo de entalpia de ligação As-H no AsHs. 
[Resp.: 297 kJ mol!) 


A amônia é obtida pela ação da H2O nos nitretos de Li ou de Mg (Eq. 15.15), por aquecimento de sais de 
[NH,]' com base (por exemplo, a reação 15.16), ou pela redução de um nitrato ou nitrito em solução alcalina com 
Zn ou Al (por exemplo, a reação 15.17). 


Li, N + 3H,0 — NH, + 3LiOH (15.15) 
2NH,CI + Ca(OH), — 2NH; + CaCl, +2H,0 (15.16) 


NO,” + 4Zn + 6H,0 + 7[0H]” — NH; + 4[Zn(0H)4 
(15.17) 


Os tri-hidretos dos elementos posteriores são mais bem produzidos pelo método 15.18, ou pela hidrólise ácida de 
fosfetos, arsenetos, antimonetos ou bismutetos (por exemplo, a reação 15.19). O fosfano também pode ser 
produzido pela reação 15.20, e o [PH4]I é preparado a partir do P>1y (veja a Seção 15.7). 


Li[AIH;| em EO 





Cl, EH, E =P, As, Sb, Bi (15.18) 
CaP, + 6H,0 — 2PH; + 3Ca(0H) (15.19) 
PH, + KOH — PH, + KI + H,0 (15.20) 


A produção industrial de NH; (Boxe 15.3) envolve o processo Haber (reação 15.21), e a produção de H, 
necessário (veja a Seção 10.4) contribui significativamente para o custo global do processo. 


A Hº(298K) = —92 kJ mol™' 
AG? (298 K) = —33 kJ mol” 
(15.21) 

O processo Haber é uma aplicação clássica dos princípios físicoquímicos a um sistema em equilíbrio. A 
diminuição do número de mols de gás significa que o A,S°(298 K) é negativo. Para a viabilidade industrial, a NH; 
deve ser formada em rendimento ótimo e a uma velocidade razoável. O aumento da tempera tura aumenta a 
velocidade da reação, mas diminui o rendimento, pois a reação direta é exotérmica. A uma dada temperatura, tanto 
o rendimento em equilíbrio quanto a velocidade de reação são aumentados operando-se a pressões elevadas. A 
presença de um catalisador adequado (veja a Seção 25.8 no Volume 2) também aumenta a velocidade. A etapa 
determinante da velocidade é a dissociação do N) em átomos de N quimissorvidos no catalisador. As condições 
ótimas de reação são T = 723 K, P= 20.260 kPa, e o uso de Fe;O, misturado com K,O, SiO, e ALO; como 
catalisador heterogêneo. O Fes0, é reduzido dando o Fe a cataliticamente ativo. A NH; formada é liquefeita ou 
dissolvida em H20 para formar uma solução saturada de densidade 0,880. 


APLICAÇÕES 


Boxe 15.3 Amônia: um gigante industrial 





A amônia é fabricada em uma enorme escala, sendo os maiores produtores a China, os EUA, a Índia e a Rússia. O gráfico visto a seguir mostra as tendências para a produção de NH; no 
mundo e nos EUA entre 1990 e 2008. 
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[Dados: US Geological Survey] 


As demandas agrícolas são de vastas quantidades de adubos para suplementação de nutrientes do solo; isto é crucial quando a mesma terra é usada ano após ano para a produção da 
cultura. Os nutrientes essenciais são o N, P, K (os três exigidos em maiores quantidades), o Ca, Mg e o S mais elementos traço. Em 2008, nos EUA, o uso direto e sua conversão em outros 
adubos nitrogenados responderam por =90% de toda a NH; produzida. Além da própria NH3, o composto rico em nitrogênio (CO(NH>) (ureia) é de importância primordial, juntamente 
com o [NH,][NOs] e o [NH4]:[HP04] (que têm o benefício de suprir ambos os nutrientes N e P); o [NH,]>[S04] responde por uma parcela menor do mercado. Os 10% restantes da NH3 
produzida nos EUA foram utilizados na indústria de fibras sintéticas (por exemplo, o náilon 6, náilon 66 e o raiom), na manufatura de explosivos (veja as estruturas 15.1 e 15.2), nas 
resinas e produtos químicos diversos. 

Fertilizantes contendo fósforo estão destacados no Boxe 15.10. 





Aplicação da NH; anidra na forma de adubo. A NH; gasosa é liberada de um tanque via um bocal ao longo de uma lâmina que sulca o solo. 





Para o equilíbrio: 


5 Na(g) + 5H(g) = NHs(g) 


os valores de A,Hº(298K) e A,Gº(298 K) são —45,9 e 16,4 kJ mol’, respectivamente. Calcule o A,S'(298 K) e 
comente a respeito do valor obtido. 


A G = AH’ TAS 


_ AH -AC 
E T 

45,9 — (— 16,4) 
-0,0990 kJ K' mol” 


AÇO 
A 


— 99 JK !mol ! 


O valor negativo é consistente com uma queda do número de mols de gás indo-se da esquerda para a direita do 
equilíbrio. 





Todos os exercícios a seguir referem-se ao equilíbrio dado no exemplo resolvido. 
1. Determine In K a 298 K. 
[Resp.: 6,62] 
2. A 700 K, AR e A,Gº são 52,7 e +27,2 kJ mol, respectivamente. Determine um valor para A,Sº nessas condições. 
[Resp.: -114 J K- mol! 
3. Determine In K a 700 K. 


4. Comente a respeito de sua resposta na questão 3, dado que a temperatura ótima para a síntese industrial da NH; é de 723 
K. 


A amônia é um gás incolor com um odor picante. A Tabela 15.4 lista as propriedades selecionadas e os dados 
estruturais para a molécula piramidal triangular 15.14, cuja barreira de inversão é muito baixa (24 kJ mol". Os 
produtos de oxidação da NH; dependem das condições. A reação 15.22 ocorre na combustão em O», mas, a =1200 
K na presença de um catalisador de Pt/Rh e um tempo de contato de =1 ms, tem lugar a reação 15.23, que é menos 
exotérmica. Esta reação forma parte do processo de fabricação do HNO; (veja a Seção 15.9). 





(15.14) 
4NH, + 30, — 2N, + 6H,0 (15.22) 


PL/RI 
4NH, + 50, —— 





4NO + 6H,0 (15.23) 


A solubilidade da NH; em água é maior que a de qualquer outro gás, indubitavelmente por causa da formação da 
ligação de hidrogênio entre a NH; e a H20. A constante de equilíbrio (a 298 K) para a reação 15.24 mostra que 
quase toda a NH; dissolvida é não ionizada, consistente com o fato de que mesmo soluções diluídas retêm o 
cheiro característico da NH;. Como Kw = 10!2, segue que as soluções aquosas de sais de [NH,]' de ácidos fortes 
(por exemplo, o NH,Cl) são ligeiramente ácidas (Eq. 15.25). (Veja o exemplo resolvido 7.2 para os cálculos 
relacionados aos equilíbrios 15.24 e 15.25, e o exemplo resolvido 7.3 para a relação entre o pK, e o pks.) 


NH, (aq) + H,0/(1j = [NH] (ag) + [OH] (ag) 

Ky = 1,8 x 10 (15.24) 
NH.) (ag) + H,0(1) = [H,0]" (ag) + NHs(ag) 

K, = 5,6 x 1071 (15.25) 


Os sais de amônio são facilmente preparados por reações de neutralização — por exemplo, a Eq. 15.26. As sínteses 
industriais são realizadas com o processo Solvay (Fig. 11.6) ou reações 15.27 e 15.28. Tanto o sulfato de amônio 
quanto o nitrato de amônio são adubos importantes, e o NH4NO; é um componente de alguns explosivos (veja a 
Eq. 15.8). 


NH; + HBr — NH,Br (15.26) 
CaS0O, + INH; + CO, + H-0 
- CalO, + [NH4] [504] (15.27) 


NH; + HNO, — NHNO; (15.28) 


A detonação do NH4NO; pode ser iniciada por outra explosão, e o perclorato de amônio é, de modo semelhante, 
metaestável em relação à oxidação do cátion [NH4]" pelo ânion; o NH,CIO, é empregado em propelentes sólidos 
de foguetes — por exemplo, nos foguetes reforçadores do ônibus espacial. 


Todos os sais de perclorato são potencialmente explosivos e devem ser tratados com extrema cautela. 


O “carbonato de amônio técnico” (utilizado em sais aromáticos) na realidade é uma mistura de [NH,I|[HCO:s] e 
[NH4][NH>CO,] (carbamato de amônio). O último é preparado pela reação da NH; e do CO; sob pressão. O cheiro 
é forte como o da NH; porque o ácido carbâmico é um ácido extremamente fraco (esquema 15.29). O ácido 
carbâmico puro (H;)NCO,H) não foi isolado; o composto dissocia-se completamente a 332 K. 


INHy]" (aq) + [H;NCOs] (ag) 
sal de uma base forte e um ácido fraco 
= NH(ag) + {H-NCO-H (aq) ) 
| 
NH; laq) + COs(ag) (15.29) 


Os sais de amônio frequentemente cristalizam-se com estruturas semelhantes àquelas dos sais de K”, Rb* ou Cs" 
correspondentes. O íon [NH,]|' pode ser aproximado a uma esfera (Fig. 6.18) com Fin = 150 pm, um valor 
semelhante ao do Rb”. No entanto, se no estado sólido houver possibilidade para ligação de hidrogênio que 
envolve os íons [NH4]”, os sais de amônio adotam estruturas diferentes daquelas dos seus análogos metais 
alcalinos — por exemplo, o NH4F possui uma estrutura da wurtzita em vez de uma do tipo NaCl. A maioria dos 


sais de [NH,]' é solúvel em água; a ligação hidrogênio entre o [NH4]' e a H2O é um fator contribuinte. Uma 
exceção é o [NHL |5[PtCs]. 

O fosfano (Tabela 15.4) é um gás incolor extremamente tóxico, muito menos solúvel em água que a NH. A 
ligação P-H é apolar o suficiente para formar ligações de hidrogênio com a H20. Ao contrário da NH3, as 
soluções aquosas de PH; são neutras, mas, em NH; líquida, o PH; age como um ácido (por exemplo, a Eq. 15.30). 


K + PH; NH, liquida 


K* + [PH,] + 1H, (15.30) 


A inflamabilidade espontânea associada com o PH; é devida à presença do P>H, (ver mais adiante). Os haletos de 
fosfônio, PH,X, são formados pelo tratamento do PH; com HX, mas apenas o iodeto é estável em condições 
ambientes. O cloreto é instável acima de 243 K, e o brometo decompõe-se a 273 K. O íon [PH,]' é decomposto 
pela água (Eq. 15.31). O fosfano age como uma base de Lewis, e uma gama de adutos é conhecida (inclusive 
aqueles com centros de metais do bloco d de baixo estado de oxidação). Os exemplos incluem o H;B - PH3, o 
ChB - PH}, o Ni(PH3)4 (decompõe-se acima de 243 K) e o Ni(CO)(PH5),. A combustão do PH; produz o H;PO,. 


IPH, + + H-O — PH, + [H,0]* (15.31) 


Os hidretos AsH; e SbH; assemelham-se ao PH; (Tabela 15.4), mas são menos estáveis em relação à 
decomposição em seus elementos. A instabilidade térmica do AsH; e do SbH; foi a base para o teste de Marsh. 
Trata-se de uma técnica analítica clássica empregada em ciência forense. Nesta técnica, os materiais que contêm 
arsênio ou antimônio são inicialmente convertidos em AsH; ou SbHs, e esses compostos são, então, termicamente 
decompostos (Eq. 15.32). O tratamento do resíduo negro-castanho com o NaOCl aquoso é utilizado para distinguir 
entre o As (que reage, Eq. 15.33) e o Sb (que não reage). 


A isa A doa a 
2EH, (£) i 2Eis) T AH (g) E = As. 5b | 15.32) 


5Na0OC] + 2As + 3H,0 — 2H;AsO, + 5NaCl 
(15.33) 
O AsH; e o SbH; são gases extremamente tóxicos, mas o SbH; é passível de explodir. Eles são menos básicos que 
o PH, mas podem ser protonados com o HF na presença de AsFs ou de SbF; (Eq. 15.34). Os sais [AsHLI|[AsFs], 


[AsH4][SbF6] e [SbH,|[SbFs] formam cristais sensíveis ao ar e à umidade que se decompõem bem abaixo de 298 
K. 


AsH, + HF + AsF; — [AsH4|* + [AsF4] (15.34) 


Hidretos E2H; (E = N, P, As) 


A hidrazina, N2H;, é um líquido incolor (p.fus. 275 K, p.eb. 386 K), miscível com água e com diversos solventes 
orgânicos, corrosiva e tóxica. Seu vapor forma misturas explosivas com o ar. Embora AHº(N>H,, 298 K) = +50,6 
kJ mol"!, o N,H, a temperaturas ambientes é cineticamente estável em relação ao N5 e ao H5. Os derivados alquila 
da hidrazina (veja a Eq. 15.44) têm sido empregados como combustíveis para foguete — por exemplo, combinados 
com o N20; nas missões Apollo.' O NH; tem aplicações na indústria agrícola e de plásticos, e na remoção do O2 
de caldeiras de água industriais para minimizar a corrosão (Eq. 15.35). 


NaH; + O, — N: + 2H,0 (15.35) 


A hidrazīna é obtida pela reação de Raschig (a base para a síntese industrial) que envolve a oxidação parcial da 
NH; (Eq. 15.36). A cola ou a gelatina é adicionada para inibir a reação secundária 15.37 que, caso contrário, 
consome o N5H4 assim que é formado; o aditivo remove traços de íons metálicos que catalisam a reação 15.37. 


NH, + NaOCl — NH,CI + NaOH rápida 
NH, + NH-CI + NaOH — NH, + Naël + H-0 lenta f 


(15.36) 


2NH, Cl + NH; — N; + 2NH4CI (15.37) 


A hidrazina é obtida comercialmente pelo processo Raschig na forma do monoidrato, e é usada nessa forma para 
muitos fins. A desidratação é difícil e os métodos diretos para produzir o N2H;4 anidro incluem a reação 15.38. 


2NH; + [N2H;] [H504] — N5Hy + [NH4] [S04] (15.38) 


Em solução aquosa, o NsH4 geralmente forma sais de [N5Hs]' (hidrazínio), mas foram isolados alguns sais de 
[N>Hs]”* — por exemplo, o [N5Hs][SO4]. Os valores de pK, para a hidrazina são dados nas Eqs. 15.39 e 15.40, e a 
primeira etapa mostra o N,H, como uma base mais fraca que a NH; (Eq. 15.24). 


N.oHu(aq) + H-0(1) = [N-H;]* (ag) + [OH] (aq) 
K (1) = 8.9 x 107” (15.39) 
[N-H;]* (ag) + Ho O(1) = [N;H;]* (ag) + [0H] (ag) 
K (2) = 107 (15.40) 


Tanto o NH, quanto o [N5Hs]' são agentes redutores, e a reação 15.41 é aplicada para a determinação da 
hidrazina. 


NH, + KIQ, + 2HC] — N; + KCl+ ICI+3H,0 (15.41) 


O emprego do NH4 em combustíveis para foguetes foi descrito anteriormente. A energia armazenada em 
explosivos e em propelentes (“materiais de alta densidade de energia”) geralmente vem ou da oxidação de uma 
estrutura orgânica, ou de uma inerente alta entalpia de formação positiva. Para o sal de hidrazínio [N5H5]-[15.15] 
(preparado pela reação 15.42), AdT(s, 298 K) = +858 kJ mol! (ou 3,7 kJ g`’), tornando o [N,Hs|>[15.15] um 
exemplo espetacular de um material de alta densidade de energia. 


Ba/15.15] + |NsHs)5[504] — [Na 515/15.15/-2H50 
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diâmon à 5'-azotetrazolato 
(15.15) 


A Fig. 15.4a mostra a estrutura do N,H,. Das conformações possíveis do N2H4, a difração de elétrons e os dados 
espectroscópicos de IV confirmam que a forma gauche é favorecida em fase gasosa. A conformação gauche (Figs. 
15.4a e 15.4b) também é adotada pelo P,H, em fase gasosa. No estado sólido, o PH; tem uma conformação 
alternada (Fig. 15.4c), enquanto o NF, correlato exibe ambos os confôrmeros. A conformação eclipsada (que 
maximizaria repulsões par isolado-par isolado) não é observada. 

O difosfano, P>H,, é um líquido incolor (p.fus. 174 K, p.eb. 329 K), tóxico e espontaneamente inflamável. 
Quando aquecido, forma fosfanos superiores. O difosfano é formado como um produto secundário em diversas 
reações nas quais o PH; é preparado (por exemplo, a reação 15.11), e pode ser separado do PH; por condensação 
em uma mistura congelante. Ele não apresenta quaisquer propriedades básicas. 

O íon [P3H;]” é formado na reação 15.43 e é estabilizado por coordenação ao centro de sódio no 
[Na(NH:)s(P3H3)] . No estado sólido, os átomos de H do [P;H5]” estão em uma configuração toda-trans (all- 
trans) (Fig. 15.5). 


SNa + 0,75P, + LINH; 


Na NH, liquida 238 K 





- [Na(NH;)s) [Na(NH;) {PH 
- 3NaNH, (15.43) 
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“+ Fig. 15.4 (a) A estrutura do N,H,, e as projeções de Newman mostrando (b) a conformação gauche observada e (c) a 
“ = — possível conformação alternada. Também é possível uma conformação eclipsada. 





“>. Fig. 15.5 Estrutura em estado sólido (difração de raios X a 123 K) do ânion no [Na(NH;)s] [Na(NH;)} (P3H) [N. 
“ =» - Korber et al. (2001) J. Chem. Soc., Dalton Trans., p. 1165]. Dois dos três átomos de P coordenam-se ao centro de sódio 
(Na-P = 308 pm). Código de cores: P, laranja; Na, roxo; N, azul; H, branco. 


Cloramina e hidroxilamina 


Kira 
07" 103° 
H 


(15.16) 


As reações entre o NH; e o Cl, (diluído com N2) ou o NaOCl aquoso (a primeira etapa na reação 15.36) produzem 
a cloramina, 15.16, o composto responsável pelo odor da água contendo material nitrogenado que foi esterilizado 
com Cl. A cloramina é instável e violentamente explosiva, e geralmente é manuseada em soluções diluídas (por 
exemplo, em H20 ou Et0). Sua reação com o Me NH (Eq. 15.44) produz o combustível de foguete 1,1-dimetil- 


hidrazina. 


NH, CI + 2MeNH — Me NNH: + [Me;NH,]CI (15.44) 


Embora as soluções aquosas de NHCl possam ser manuseadas convenientemente, não é prático trabalhar com o 
NH>CI puro devido a sua instabilidade e ao risco de explosão. Assim, as reações aparentemente simples, tais como 
a preparação e o isolamento de sais que contêm [NHsCI]”, não são triviais. O uso do NH5CI puro pode ser evitado 
pela reação do (MesS1),NCI com o HF na presença de uma base de Lewis forte. Tão logo se forma o NH5CI, ele 
imediatamente forma o [NHsCI]" (esquema 15.45). 


(MesSijaNCI + 2HF — 2MesSiF + /NHsCI] 
Reação imediata 


com o HF e SbF, (15.45) 


INH5CI] [SbF] 


A reação 15.46 é uma das diversas rotas para a hidroxilamina, NH2OH, que geralmente é manuseada na forma de 
um sal (por exemplo, o sulfato) ou em solução aquosa. A base livre pode ser obtida a partir dos seus sais por 
tratamento com o NaOMe em MeOH. 


2NO + 3H, + H-50;, 
catalisador de carvão platinizado 


- [INH;0H], [S04] (15.46) 


O NH,0H puro forma cristais higroscópicos brancos que se fundem a 306 K e explodem em temperaturas mais 
elevadas. Trata-se de uma base mais fraca que a NH; ou o N5H4. Muitas de suas reações surgem da grande 
variedade de reações redox nas quais ele tem participação em solução aquosa — por exemplo, ele reduz o Fe(III) 
em solução ácida (Eq. 15.47), mas oxida o Fe(II) na presença de álcalis (Eq. 15.48). 


2NH,0H + 4Fe* — N,0+44Fe* + HO +4H' (1547) 


NHOH + 2Fe(OH), + H:O — NH; + 2Fe(OH), (15.48) 


Agentes oxidantes mais potentes (por exemplo, o [BrOs]) oxidam o NH2OH para HNO;. A formação do N20 na 
maior parte das oxidações do NH2OH exemplifica o domínio dos fatores cinéticos sobre os fatores 
termodinâmicos. A consideração do diagrama de potencial (veja a Seção 8.5) na Fig. 15.6 mostra que, em termos 
termodinâmicos, o produto esperado da ação de agentes oxidantes fracos sobre o [NHOH] (isto é, o NH2OH em 
solução ácida) seria o N2, mas parece que a reação ocorre pelas etapas na Eq. 15.49 


NH,0H — NOH + 2H* + 287 
2NOH — HON=NOH (15.49) 
HON=NOH —- N,0 + H,O 


A Fig. 15.6 também mostra que, em pH = 0, o [NH;0H]" é instável em relação ao desproporcionamento em N, e 
[NH,]' ou [N5Hs]”. Na realidade, a hidroxilamina decompõe-se lentamente em N, e NH3. 





(a) Considere os dados na Fig. 15.6 para calcular 0A4Gº(298 K) para o seguinte processo de redução. 
2/NH;0H]' (ag) + H* (ag) + 2e 
— [N:H;]" (aq) + 2H,0(1) 


(b) Estime o AGº(298 K) para o mesmo processo usando o diagrama de Frost-Ebsworth da Fig. 8.4c. 
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Fig. 15.6 Diagrama de potencial para o nitrogênio em pH = 0. Um diagrama de Frost-Ebsworth para o nitrogênio é dado na Fig. 
8.4c. 


(a) A partir do diagrama de potencial, tem-se que Eº para essa meia-reação é +1,41 V. 


+1,41 Y. 
AG” = —=FEº 


= —2 x (96485 x 10) x 1,41 


= —272 kJ mol! 


+ 


(b) O gradiente da reta que une os pontos para o [NH,OH| 


rd 2-0 
e [N-H; = RR L4 V 
Gradiente da reta 
Número de elétrons transferidos por mol de N 
1,4 
= EN = 1,4 Y 


AG? = —z FE" 
= —2 x (96485 x 10) x 1,4 


— —270 k] mol”! 


1. Explique como o diagrama de Frost-Ebsworth para o nitrogênio (Fig. 8.4c) ilustra que o [NH;OH]" (em pH = 0) é instável 
em relação ao desproporcionamento. 
[Resp.: Veja a lista de pontos da Seção 8.6] 


2. Considere os dados na Fig. 15.6 para calcular Eº para o processo de redução: 
[NO:] (aq) + 4H* (ag) + 3e7 — NO(g) + 2H;0(1) 
[Resp.: +0,95 V] 


3. Na solução básica (pH = 14), Eº om }1 para o processo visto a seguir é +0,15 V. Calcule o AG?(298 K) para o processo de 
redução. 


2[NO,) (aq)+3H,0(1)4+4e =N-0(g) + 6/0H] (ag) 
[Resp.: =58 kJ mol!] 


Outros problemas relevantes podem ser encontrados após o Exemplo resolvido 8.8. 


Azida de hidrogênio e sais de azida 


A azida de sódio, NaN3, é obtida da amida de sódio fundida pela reação 15.50 (ou pela reação do NaNH;, com o 
NaNO; a 450 K), e o tratamento do NaN; com o H2SO0; produz a azida de hidrogênio, HN3. 

-40k . - , 

INaNH- + NO —— NaN, + NaOH + NH, (15.50) 

A azida de hidrogênio (ácido hidrazoico) é um líquido incolor (p.fus. 193 K, p.eb. 309 K). Trata-se de um 


explosivo perigoso (AcH'(1, 198 K) = +264 kJ mol!) e altamente venenoso. As soluções aquosas de HN; são 
fracamente ácidas (Eq. 15.51). 


HN, + H,0 = [H,0]' +[N;] pK, = 4,75 (15.51) 


A estrutura do HN; é apresentada na Fig. 15.7a, e uma consideração das estruturas de ressonância na Fig. 15.7b 
oferece uma explicação da assimetria da unidade NNN. O íon azida é isoeletrônico com o CO», e a estrutura 
simétrica do [Ns] (Fig. 15.7c) é consisten te com a descrição de ligação na Fig. 15.7d. São conhecidos diversos 
sais de azida; as azidas de Ag(I), Cu(II) e Pb(IN, que são insolúveis em água, são explosivas, e o Pb(Ns) é 
utilizado como um propulsor para explosivos menos sensíveis. Por outro lado, as azidas dos metais do grupo 1 
decompõem-se de modo menos violento quando aquecidas (Eqs. 11.2 e 15.6). A reação entre o NaN; e o MesS1C] 
produz o composto covalente MesSiN3 que é um reagente útil em síntese orgânica. A reação 15.52 ocorre quando 
o MesSiN3 é tratado com [PPh,]'TNs]” na presença de etanol. O ânion [N5HN3]” no produto é estabilizado pela 
ligação de hidrogênio (compare com o [FHFT”, veja a Fig. 10.9). Embora a posição do átomo de H no ânion não 
seja conhecida com grande precisão, os parâmetros estruturais para a estrutura do estado sólido do [PPh4][N;HN3] 
(Fig. 15.8) são suficientemente acurados para confirmar uma interação N-H::::N assimétrica (N--::N = 272 pm). 
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: Fig. 15.7 (a) Estrutura do HN;, (b) principais formas de ressonância contribuinte do HN;, (c) estrutura do íon azida (o íon 
—— é simétrico, mas as distâncias de ligação variam ligeiramente em sais diferentes), e (d) principal estrutura de ressonância 
do [Ns]. Código de cores: N, azul; H, branco. 








h, Fig. 15.8 Estrutura no estado sólido (por difração de raios X, a 203 K) do ânion no [PPh,] [N;HN;] [B. Neumüller et al. 
| - (1999) Z. Anorg. Allg. Chem., vol. 625, p. 1243]. Código de cores: N, azul; H, branco. 





(a) (b) 


Fig. 15.9 Estruturas (por difração de raios X) do (a) trans-[Ru(en)} (N2) (N3)]' no sal [PFs] (átomos de H omitidos) [B.R. Davis 
et al. (1970) Inorg. Chem., vol. 9, p. 2768] e (b) [Sn(N;)s] estruturalmente caracterizado como o sal [Ph4P]" [D. Fenske et al. 


E: (1983) Z. Naturforsch., Teil B, vol. 38, p. 1301]. Código de cores: N, azul; Ru, vermelho; Sn, castanho; C, cinza. 
m 


PPhs|[N:] + MesSiN; + EtOH 
—» [PPh] |N; HN;] + MeySiOE! (15.52) 


LN 





O grupo azida, como o CN’ (embora em menor extensão), mostra semelhanças com um halogênio e trata-se de 
outro exemplo de um pseudo-halogênio (veja a Seção 14.12). Entretanto, ainda não foi preparada qualquer 
molécula de Ng (isto é, um dímero do N; e, dessa forma, um análogo de um halogênio X,).! Assim como os íons 
haleto, o íon azida atua como um ligante em uma ampla variedade de complexos, tanto de metais quanto de não 
metais — por exemplo, o [Au(N3)4], trans-[TICL(N3)»]”, cis-[Co(en)(N3)]', trans-[Ru(en)(N>)(N3)]' (que 
também é um exemplo de um complexo de dinitrogênio, Fig. 15.94), [Sn(N3)]” (Fig. 15.9b), [Si(N3)], 
[Sb(N3)6], [W(Ns)6], [WONT e o [U(N3)]*. 

A reação do HN; com o [N5FI[AsFs| (preparado pela reação 15.69) em HF a 195 K resulta na formação do 
[N;][AsF6]. A concepção da síntese do [Ns]' não foi trivial. Os precursores em que as ligações N=N e N=N são 
pré-formadas são críticos, mas não devem envolver o N, gasoso, pois ele é inerte demais. O solvente HF oferece 
um sumidouro de calor para a reação exotérmica, e o produto é potencialmente explosivo. Embora o [N;][AsF6] 
fosse o primeiro exemplo de um sal de [Ns]" e, portanto, seja de interesse significativo, ele não é muito estável e 
tende a explodir. Ao contrário, o [Ns|[SbFs] (Eq. 15.53) é estável a 298 K e é relativamente resistente ao impacto. 
O [Ns|[SbFs] sólido oxida o NO, o NO; e o Br, (esquema 15.54), mas não o Cl ou o O». 


(1) HF liquido, 195 K 


a (11) aquecer até 298 K , o 
N.F]* [SbF] + HN Pstecer att CO É N] + [SbF] + HF 


(15.53) 
e [NO] [SbF + 2.5N; 
NO 
[Ns] [SbFa] T [NO] [SbF] + 25Na 
- = [Br] "[SbF] + 2,5N; (13.54) 


A reação do [N;][SbFs] com o SbF; em HF líquido produz o [Ns] [Sb2F;ı1], cuja estrutura no estado sólido foi 
determinada, confirmando um íon [N;]" em forma de V (ângulo central N-N-N = 111°). Os comprimentos da 
ligação N-N são 111 pm (quase o mesmo que no N2) e 130 pm (ligeiramente maior que na MeN=NMe), 
respectivamente, para as ligações terminais e centrais. A estabilização por ressonância (estruturas 15.17) oferece 
um grau de caráter de ligações múltiplas a todas as ligações N-N. As três estruturas de ressonância apresentadas 
em azul contêm um ou dois átomos de N terminais em sexteto. Sua inclusão ajuda a explicar os ângulos de ligação 
Nierminat N—N central de 168º. 
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15.6 Nitretos, fosfetos, arsenetos, antimonetos e bismutetos 


Nitretos 


A classificação de nitretos não é simples, mas quase todos os nitretos localizam-se em um dos grupos vistos a 
seguir, embora, conforme vimos para os boretos e carbetos, seja necessário um certo cuidado ao tentar uma 
generalização: 


e O nitretos salinos dos metais dos grupos 1 e 2, e alumínio; 

e O nitretos com ligação covalente dos elementos do bloco p (veja as Seções 13.8, 14.12 e 16.10 para BN, C2N;,, 
SiN4, SnsN4 e S4N3); 

O nitretos intersticiais de metais do bloco d; 

e O pernitretos dos metais do grupo 2. 


A classificação de “nitreto salino” implica na presença do íon Nº”, mas isto é improvável (veja a Seção 15.1). No 
entanto, é comum considerar o L1sN, o NasN (veja a Seção 11.4), o BesN5, o MgsN5, o CasN5, o BaN; e o AIN em 
termos de formulações iônicas. A hidrólise dos nitretos salinos libera NH;. O nitreto de sódio é muito 
higroscópico, e as amostras frequentemente são contaminadas com NaOH (reação 15.55). 


NaN + 3H,0 — 3NaOH + NH, (15.55) 


Entre os nitretos dos elementos do bloco p, o Sn;N4 e a fase y do SiN; representam os primeiros exemplos de 
nitretos de espinélio (veja a Seção 14.12). 

Os nitretos dos metais do bloco d são sólidos duros e inertes que assemelham-se aos metais em aparência, e 
têm altos pontos de fusão e altas condutividades elétricas (veja o Boxe 15.4). Eles podem ser preparados a partir 
do metal ou do hidreto do metal com N2 ou NH; em temperaturas elevadas. A maioria apresenta estruturas em que 
os átomos de nitrogênio ocupam buracos octaédricos em uma rede metálica de agrupamento compacto. A total 
ocupação desses buracos leva à estequiometria MN (por exemplo, TIN, ZrN, HÍN, VN, NbN). O agrupamento 
compacto cúbico dos átomos metálicos e uma estrutura do tipo NaCl para o nitreto MN são favorecidos para os 
metais nos grupos anteriores do bloco d. 


APLICAÇÕES 


Boxe 15.4 Química dos materiais: nitretos de metais e de não metais 





Os nitretos dos metais do bloco d são duros, resistentes ao desgaste e ao ataque químico, inclusive à oxidação, e têm pontos de fusão muito altos. Essas propriedades tornam os nitretos, 
como o TiN, o ZrN e o HÍN, inestimáveis para a proteção de ferramentas de corte de alta velocidade. Os revestimentos aplicados são extremamente finos (normalmente < 10 um), mas, 
não obstante, prolongam significativamente a vida útil das ferramentas que operam sob as condições de trabalho mais adversas. Os revestimentos de nitreto podem ser aplicados com o 
uso da técnica de deposição de vapor químico (veja a Seção 28.6, no Volume 2), ou pela formação de uma camada superficial de FesN ou FesN pela reação da ferramenta de aço pré- 
fabricada com o N2. 

Os materiais de ferramentas de corte de cerâmica incluem a alumina (a-Al,03) e o nitreto de silício. Desses dois materiais refratários, o SisNy tem maior resistência em temperaturas 
mais elevadas, maior estabilidade térmica, menor coeficiente térmico de expansão, e maior condutividade térmica. Outras propriedades incluem resistência extremamente elevada ao 
choque térmico, e resistência ao ataque por agentes oxidantes. Apesar dessas vantagens, o SiN; é de difícil fabricação em uma forma densa, e são necessários aditivos (por exemplo, o 
Mg0, o Y20;) para ajudar na conversão do SizN4 em pó no material final (isto é, o processo de sinterização). O Siz3N4 em pó compreende principalmente a fase a que é metaestável em 
relação à forma B. A conversão do SizN4 a em B ocorre durante a sinterização, e dá origem a grãos alongados. Esses grãos crescem dentro de uma matriz de grãos finos, conferindo ao 
material uma microestrutura reforçada. O nitreto de silício é usado extensivamente em ferramentas de corte (por exemplo, para usinagem do ferro fundido), e em mancais tais como em 
fusos de máquinas-ferramentas. As propriedades térmicas do SiN; resultaram no seu uso em dispositivos de aquecimento de cerâmica. Desde meados dos anos 1980, as velas de 
ignição de nitreto de silício em motores a diesel vêm encontrando aplicação generalizada. As “velas de ignição' são empregadas para aquecer a câmara de combustão de um motor a 
diesel, auxiliando a ignição em partida a frio. Conforme a fotografia ilustra, os aquecedores de SizN4 podem obter um aumento de temperatura desde a ambiente até próximo dos 600°C 
(=900 K) em alguns segundos. Os dispositivos de aquecimento de nitreto de silício também são empregados em aparelhos domésticos — por exemplo, para aquecer água. 
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Uma série de fotografias mostra um aquecedor de nitreto de silício (cerâmica) indo da temperatura ambiente até os 600°C em um período de alguns segundos. 


São aplicadas camadas de TiN, ZrN, HÍN ou de TaN como barreiras de difusão em dispositivos semicondutores. A camada barreira (=100 nm de espessura) é fabricada entre o 
material semicondutor (por exemplo, o GaAs ou o Si) e o revestimento metálico (por exemplo, Au ou Ni) protetor, e evita a difusão dos átomos do metal para dentro do dispositivo de 
GaAs ou de Si. 


Para informações correlatas: veja as discussões a respeito do nitreto de boro, nitreto de silício e revestimentos cerâmicos na Seção 28.6, no Volume 2. 


Os pernitretos contêm o íon [N»]” e são conhecidos para o bário, o estrôncio e a platina. O BaN; é preparado a 
partir dos elementos sob uma pressão de 5600 bar de N, a 920 K. Estruturalmente, está relacionado ao carbeto 
ThC; (veja a Seção 14.7), e contém íons [N>]” isolados com uma distância N-N de 122 pm, consistente com uma 
ligação N=N. Os nitretos de estrôncio SrN> e SrN são feitos a partir do Sr,N a 920 K sob pressão de 400 e 5500 
bar de N2, respectivamente. A estrutura do SrN> é derivada da estrutura em camadas do Sr,N por ter metade dos 
buracos octaédricos entre as camadas ocupada por íons [N5]”. Sua formação pode ser considerada em termos do 
No (a alta pressão) oxidando o Sr a partir de um estado de oxidação formal de +1,5 a +2, e a concomitante redução 
do N; em [Ns]”. A pressões mais altas de N>, todos os buracos octaédricos da estrutura ficam ocupados por íons 
[No], e o produto final, o SrN, é mais bem formulado como (Sr? 9),(N*)(N5?). O pernitreto de platina, PIN», é 
preparado a partir da Pt e N) sob condições extremas de temperatura e pressão em uma célula de bigorna de 
diamante (veja o Boxe 14.4). No PtN2, o comprimento da ligação N-N de 141 pm é consistente com uma ligação 
simples, e o composto é mais bem formulado como um composto de platina(IV) contendo unidades de [Ns]”-. 


Fosfetos 


A maioria dos elementos combina-se com fósforo dando fosfetos binários no estado sólido; as exceções são o Hg, 
o Pb, o Sb e o Te. Um sólido de composição BiP foi anunciado, mas a formação de um fosfeto em oposição a uma 
mistura de bismuto e fósforo elementares não foi confirmada." Os tipos de fosfetos de estado sólido são muito 
variados, e uma classificação simples não é possível. Os fosfetos dos metais do bloco d tendem a ser compostos 
com aparência metálica, inertes, com altos pontos de fusão e altas condutividades elétricas. Suas fórmulas 
frequentemente são enganosas em termos do estado de oxidação do metal, e suas estruturas podem conter centros 
de P isolados, grupos de P2, ou anéis, cadeias ou camadas de átomos de P. 

Os metais dos grupos 1 e 2 formam compostos MP e MsP», respectivamente, que são hidrolisados pela água, 
podendo ser considerados iônicos. Os metais alcalinos também formam fosfetos que contêm grupos de átomos de 
P, formando cadeias ou gaiolas; as gaiolas são ou [P;]” (15.18) ou [P1] (15.19). O fosfeto de lítio de 
estequiometria LiP consiste em cadeias helicoidais e é mais bem formulado como Li,[Pr]; as cadeias de [Pn]n- — 
são 1soeletrônicas com o Sn (veja o Boxe 1.1). As distâncias P-P nas cadeias são de 221 ppm, consistente com as 
ligações simples (rev = 110 pm). O K4P; contém cadeias de [P3]”, o Rb4Pę tem anéis de [Ps] planos, o Css3P; 
contém gaiolas de [P;]”, e o NasP,, apresenta gaiolas de [P P. O BasP,, e o Sr3P;4 também contêm gaiolas de 
[P7]. Os fosfetos BaP,o, CuP;, Ag3P11, MP, (por exemplo, M = Mn, Tc, Re, Fe, Ru, Os) e o TIP; contêm arranjos 
mais extensos de átomos de P; dois exemplos deles (15.9 e 15.10) já foram mencionados. 
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Para o preparo de fosfetos de metais, o método mais geral é aquecer o metal com fósforo vermelho. Os 
fosfetos de metais alcalinos podem ser preparados usando, por exemplo, o LiPH; (Eq. 15.12) ou o P2H4. A reação 
do Cs com o P5H, (Eq. 15.56) seguida de recristalização a partir da NH; líquida dá o Cs,P4 - 2NH;, que contém 
anéis de [P,]” planos. 


6P, H, + 10Cs — Css P, + SCsPH, + 4H, (15.50) 
As distâncias de ligação P-P de 215 pm são menores que uma ligação simples típica (220 pm), porém maiores que 


uma ligação dupla (veja a Seção 23.6, no Volume 2). O [P,]” cíclico é um sistema aromático 6p, e a ligação é 
explorada no exercício que segue. 





A seguir são mostrados três dos OM ocupados do [P,]”. Os orbitais e, são os OM ocupados de maior energia. Suponha que o 
anel P, seja orientado no plano xy. 





do. um OM de um conganto e. 





Aig 


(a) Supondo que o [P4] seja um quadrado perfeito, utilize a Fig. 3.10 para confirmar que o [P,|” pertence ao grupo de pontos 
Dun. 

(b) Pelo uso da tabela de caracteres apropriada no Apêndice 3, confirme que as simetrias dos OM identificados por aig € apu são 
consistentes com os símbolos dados. 

(c) Quantos OM ocupados o [P,|” possui? (Considere apenas os elétrons de valência.) 

(d) Explique por que o orbital a, é classificado como um OM ligante s. 


(e) Os orbitais x do [P,]” são derivados de combinações dos orbitais 3p, do fósforo. Quantos OM 7 existem? Desenhe 
diagramas para representar esses OM 7. Desenhe um diagrama de níveis de energia mostrando as energias relativas desses 
OM. 


[Resp.: (c) 11; (e) [P4]7 é isoeletrônico com o [C4H4]”, veja a Fig. 24.28 no Volume 2] 


Arsenetos, antimonetos e bismutetos 


Os arsenetos, antimonetos e bismutetos de metais podem ser preparados por combinação direta do metal e o 
elemento do grupo 15. Assim como os fosfetos, a classificação não é simples, e os tipos de estrutura variam. 
Portanto, a abordagem feita aqui é seletiva. 

O arseneto de gálio, GaAs, é um importante semicondutor II—V (veja a Seção 28.6 no Volume 2) e cristaliza 
com uma estrutura do tipo blenda de zinco (veja a Fig. 6.19b). A hidrólise lenta ocorre em ar úmido e a proteção 
de dispositivos semicondutores contra o ar é essencial; frequentemente o N é empregado como um “lençol de 
gás”. A 298 K, o GaAs tem uma lacuna de banda de 1,42 eV, podendo ser empregado para produzir dispositivos 
que emitem luz na região do infravermelho. O arseneto de gálio exibe alta mobilidade eletrônica (8500 cm? V~! s- 
!, comparado com um valor de 1500 cm? V! s~! para o silício). Enquanto essa propriedade, acoplada com as 
propriedades óticas altamente desejadas do GaAs, oferece vantagens para o GaAs sobre o Si, há uma série de 
desvantagens para o uso nos dispositivos: (1) o GaAs é de custo mais elevado que o S1, (11) as pastilhas de GaAs 
são mais quebradiças que as fabricadas com Si, e (111) o GaAs tem uma condutividade térmica inferior ao Si, 
resultando em sumidouros de calor nos dispositivos de GaAs. 





(a) (b) 


Fig. 15.10 Duas vistas da célula unitária (definida pelas linhas amarelas) da rede do arseneto de níquel (NiAs); código de cores: 
Ni, verde; As, amarelo. A vista (a) enfatiza o ambiente de coordenação prismático triangular dos centros de As, enquanto (b) 
(que vê (a) de cima) ilustra mais claramente que a célula unitária não é um cuboide. 


O arseneto de níquel, NiAs, dá seu nome a um protótipo estrutural adotado por uma série de arsenetos, 
antimonetos, sulfetos, selenetos e teluretos de metais do bloco d. A estrutura pode ser descrita como um arranjo de 
agrupamento compacto hexagonal (ach) de átomos de As com os átomos de Ni ocupando os buracos octaédricos. 
Embora essa descrição possa evocar o conceito de uma rede iônica, a ligação no NiAs certamente não é 
puramente iônica. A Fig. 15.10 apresenta uma célula unitária do NiAs. A localização dos átomos de Ni em 
buracos octaédricos no arranjo ach de átomos de As significa que o ambiente de coordenação dos centros de As é 
prismático triangular. Apesar de cada átomo de Ni ter seis As vizinhos, a 243 pm, há dois Ni vizinhos a uma 
distância de apenas 252 pm (compare o Fmeta(Ni) = 125 pm) e há quase certamente ligação Ni—Ni atravessando a 
estrutura. Isto é consistente com a observação de que o NiAs conduz eletricidade. 

Os arsenetos e antimonetos que contêm os íons [As7]” e [Sb;]” podem ser preparados, por exemplo, pelas 
reações 15.57 e 15.58. Esses íons de Zintl são estruturalmente relacionados ao [P;]º (15.18), e sua ligação pode 
ser descrita em termos de interações localizadas de 2 elétrons de 2 centros. 


1070 K o 
3Ba + ldÃs ——- Ba; |Áss| (15.57) 
|.2-etanodiamina, 
a NLUIO (cript-222) ainin DI PE 
liga de Na/Sb - [Nalcript-222)] [Sb] (15.58) 


Os íons de Zintl heteroatômicos que incorporam os elementos do grupo 15 estão presentes nos compostos 
[K(cript-222) |5[Pb,Sb,], [K(cript-222)],[GaBis], [K(cript-222)|>[InBis] e [Na(cript-222)|5[In4B15]; todos eles são 
preparados (sobretudo como solvatos com 1,2-etanodiamina) de maneira semelhante à reação 15.58. Os íons 
[Pb,Sb,]”, [GaBis]” e [InBi;] são tetraédricos em sua forma. O íon [In,Bis]” adota uma estrutura antiprismática 
quadrada monoencapuzada na qual os átomos de Bi ocupam o único sítio de encapuzamento e os quatro sítios de 
face aberta. Essas estruturas são consistentes com as regras de Wade (veja a Seção 13.11).! Exemplos de espécies 
[En] não aglomeradas são oferecidos pelo [Bi], [As4]”, [Sb4]” e pelo [Bi,]”. O íon [Bi]” forma-se como um 
componente menor em uma solução da fase KsIn,Bi (produzida pelo aquecimento de uma mistura 
estequiométrica de K, In e Bi) em 1,2-etanodiamina e pode ser cristalizado na forma do sal [K(cript-222)][B1]. A 
curta distância Bi-Bi de 284 pm é consistente com uma ligação dupla. O íon [Bi,]” também está presente no sal 
[Cs(18-coroa-6)|>[B1]. As fases MsE4 (M = K, Rb, Cs; E = As, Sb, Bi) são formadas pelo aquecimento dos 
respectivos elementos sob vácuo e resfriamento lento das misturas. Elas são dignas de nota porque contêm cadeias 
de [E4]” e elétrons “extras”; isto é, são formuladas como [M'Is[E4* [e] com o elétron adicional deslocalizado 
sobre a estrutura. 

As sínteses dos aglomerados de bismuto catiônico foram descritas na Seção 9.12. O íon [Bis]”' também pode 
ser obtido pela oxidação do Bi usando o GaCl; em benzeno, ou empregando o AsFs. Embora o [Bis|”*, o [Bis] e 
o [Bio])* sejam conhecidos há muitos anos, nenhum exemplo bem caracterizado de um cátion de antimônio 
homopoliatômico foi relatado até 2004. O sal [Sbs][GaCl;|, é formado pela redução do SbCl; aplicando o Ga” 
[GaCl,] em solução de GaCl;/benzeno. O cátion [Sbs]”* é isoestrutural com o [Bis]! e apresenta uma estrutura 
antiprismática quadrada (Fig. 15.11a) consistente com as regras de Wade (isto é, uma estrutura do tipo aracno- 


gaiola com 22 elétrons no aglomerado). A Fig. 15.11b mostra a aglomeração antiprismática pentagonal centrada 
no Pd adotada pelo [Pd(Bii]*'. Esse aglomerado está relacionado aos íons Zintl endoédricos mostrados na Fig. 
14.16. Supondo que o paládio seja um centro Pd(0) e não contribua com nenhum elétron para a ligação do 
aglomerado, então, o [Pd()Bi,o]** é uma estrutura do tipo aracno-gaiola com 26 elétrons no aglomerado. 





(a) (b) 


J Fig. 15.11 (a) Estrutura antiprismática quadrada do [Sbs] e do [Bi]. (b) Estrutura antiprismática pentagonal centrada 
no Pd do [Pd@Bi; o] 4. 


Explique como as regras de Wade justificam a forma tetraédrica do [GaBis]”. 


Suponha que cada elemento do grupo principal no aglomerado retenha um par isolado de elétrons, localizado 
fora do aglomerado (isto é, não envolvido na ligação do aglomerado). 
Os elétrons disponíveis para a ligação do aglomerado são os seguintes: O Ga (grupo 13) fornece um elétron. 


O Bi (grupo 15) fornece três elétrons. 
A carga global de 2— fornece dois elétrons. 
A contagem total de elétrons do aglomerado = 1 + (3 x 3) + 2 = 12 elétrons 


O íon [GaBis]” tem seis pares de elétrons com os quais liga quatro átomos. Portanto, o [GaBis]” é classificado 
como um nido-aglomerado, baseado em uma bipirâmide triangular de 5 vértices com um vértice faltando. Isto é 
consistente com a forma tetraédrica observada: 


4 
Ga E 


Bi z~ \ Bi 
Bi 





bip iramidal closo-tria ngul ar 





l. Explique como as regras de Wade justificam o motivo de o [Pb,Sb,]” ter uma forma tetraédrica. A qual classe de 
aglomerado pertence o [Pb,Sb, |”? 


[Resp.: 6 pares de elétrons no aglomerado; nido] 


2. Explique por que a estrutura antiprismática quadrada monoencapuzada do [In,Bis|*”, mostrada a seguir, é consistente com 
as regras de Wade. Qual é a classe do [In,Bis]*? 


[Resp.: 11 pares de elétrons no aglomerado; nido] 


3. Em teoria, seriam possíveis isômeros para o [Pb;Sb,|” tetraé drico e para o [InBis]?? 
[Resp.: Nenhum isômero seria possível] 


15.7 Haletos, oxialetos e haletos complexos 


Haletos de nitrogênio 


Os haletos moleculares mais altos de nitrogênio têm a fórmula NX;. Os penta-haletos de nitrogênio não são 
conhecidos, e esse fato foi atribuído ao congestionamento estérico de cinco átomos de halogênio em torno do 
pequeno átomo de N. Os haletos de nitrogênio importantes são o NX; (X = F, Cl), o NF, e o NF, cujas 
propriedades selecionadas estão listadas na Tabela 15.5. O NBr; e o NI; existem, mas são menos bem 
caracterizados que o NF; e o NCH. 

O trifluoreto de nitrogênio é produzido ou pela reação 15.59, que deve ser realizada de maneira controlada, ou 
pela eletrólise de misturas de NH,F/HF anidras. 


catalisador de Cu 
= 


4NH, + 3F; NE; + 3NH,F (1 


e] 


59) 


O NF; é o mais estável dos trialetos de nitrogênio, e é o único a ter um valor negativo de A¢Ħ° (Tabela 15.5). 
Trata-se de um gás incolor resistente ao ataque de ácidos e álcalis, mas decomposto por uma centelha na presença 
de H) (Eq. 15.60). A resistência em relação à hidrólise é paralela aquela observada para os tetra-haletos de 
carbono (Seção 14.8). 


2NF: + 5H, — N- + GHF (15.60) 


Nr, 


| Fal N Fj i F 


F 
(15.20) 


A estrutura do NF; em fase gasosa é piramidal triangular (15.20), e o momento de dipolo molecular é muito 
pequeno (Tabela 15.5). Ao contrário da NH; e do PFs, o NF; não apresenta quaisquer propriedades de doador. 





Explique por que a NH; é polar. Em que direção atua o momento de dipolo? 


Tabela 15.5 Dados selecionados para fluoretos e tricloreto de nitrogênio 


NF; NCl; N2F4 cis-N2F2 trans-N2F2 
Ponto de fusão/K 66 <233 108,5 <78 101 
Ponto de ebulição/K 144 <344; explode a 368 199 167 162 
A H°(298 K)/kJ mol” -132,1 230,0 -84 69,5 82,0 
Momento de dipolo/D 0,24 0,39 0,26! 0,16 0 
Distância da ligação N-N/pm — — 149 121 122 
Distância da ligação N-X/pm 137 176 137 141 140 
Ângulos de ligação/graus ZF-N-F 102,5 ZCI-N=C1 107 ZF-N-F103 ZN-N—-F 114 ZN-N-F 106 
ZN-N-F 101 


t Conformação gauche (veja a Fig. 15.4). 


A NH é uma molécula piramidal triangular com um par isolado de elétrons no átomo de N: 


a N EET 
Pad "h 
H 


Os valores de eletronegatividade de Pauling do N e do H são 3,0 e 2,2, respectivamente (veja o Apêndice 7) e, 
portanto, cada ligação N-H é polar no sentido de Ns —Hs*. O momento de dipolo molecular resultante é reforçado 
pelo par de elétrons isolado: 


Num 
= N 'H 
H 


(Por convenção do SI, a seta que representa o momento de dipolo aponta de ó para ó': veja a Seção 2.6.) 





1. Explique por que existe uma diferença significativa entre os momentos de dipolo das moléculas de NH; (u = 1,47 D) e do 
NF; (u = 0,24 D) em fase gasosa. 
[Resp.: Veja o Exemplo 3 na Seção 2.6] 


2. Explique o fato de o momento de dipolo do NHF, (1,92 D) ser maior que o do NF; (0,24 D). 


3. Sugira como as direções dos momentos de dipolo resultantes na NH; e no NHF; diferem. Justifique sua resposta. 


O tricloreto de nitrogênio é um líquido amarelo oleoso, a 289 K, mas é altamente endotérmico e perigosamente 
explosivo (Tabela 15.5). A diferença das estabilidades do NF; e do NCI; reside nas forças de ligação relativas do 
N-F sobre N-Cl, e do Cl, sobre F2. O tricloreto de nitrogênio pode ser preparado pela reação 15.61, com o 
equilibrio deslocado para o lado direito pela extração do NCl; em um solvente orgânico adequado. Diluído com o 
ar, o NCI, é empregado para clareamento da farinha de trigo, pois a hidrólise pela umidade forma o HOCI (veja a 
Seção 17.9). Os álcalis hidrolisam o NCl; segundo a Eq. 15.62. 


NHCl + 3Cl, = NCl, + 4HCI (15.61) 


2NCh + 6/0H) — N, + 30C] +3CHr +3H,0 (15.62) 


O tribrometo de nitrogênio é mais reativo que o NCh, e explode em temperaturas baixas, como 175 K. Ele pode 
ser preparado pela reação 15.63, embora não se tenha obtido sucesso nas tentativas de produzi-lo por tratamento 
do NCI; com o Br. 


em pentano, 186 K 
-T 


(Me;S1), NBr+2BrCl NBr; + 2Me,51C] 


(15.63) 


O tri-iodeto de nitrogênio foi obtido pela reação do IF com o nitreto de boro em CFCI. Embora o NI; seja estável 
a 77 K e tenha sido caracterizado por espectroscopias IV, Raman e RMN de ºN, ele é altamente explosivo em 
temperaturas mais elevadas (AT (NL, g) = +287 kJ mol). A reação entre o NH; aquoso concentrado e o [6] 
produz o NH; : NI, cujos cristais negros são perigosamente explosivos (ArHº(NH: : NI, s) = +146 kJ mol"), uma 
vez que o composto decompõe-se em NH3, N2 e L. 

Os fluoretos de nitrogênio NF, e N5F» podem ser obtidos pelas reações 15.64 e 15.65. As propriedades desses 
fluoretos encontram-se listadas na Tabela 15.5, e ambos os compostos são explosivos. 

Cu, 070K 


INF; 





NF, + CuF; (15.64) 


| WK no , Ra 


ITAK 


A estrutura do N5F4 assemelha-se à da hidrazina, exceto pelos confôrmeros gauche e trans (alternada) (Fig. 15.4) 
estarem presentes nas fases líquida e gasosa. Em temperaturas acima de 298 K, o NF, dissocia-se reversivelmente 
no radical NF5”, azul, que sofre uma ampla gama de reações (por exemplo, as Eqs. 15.66-15.68). 


2NF; + SF — 2FN5F; (15.66) 


2NF; + Cl — 2NCIF, (15.67) 


NF, + NO — F, NNO (15.68) 


rp» No! 
F a Mis 
(15.21) (15.22) 


O difluoreto de dinitrogênio, NF, existe nas formas trans e cis (15.21 e 15.22); o isômero cis é 
termodinamicamente o mais estável dos dois, mas também o mais reativo. A reação 15.65 dá um método seletivo 
de preparar o trans-N5F>. A isomerização por aquecimento dá uma mistura de isômeros dos quais o cis-N5F» pode 
ser isolado por tratamento com o AsFs (reação 15.69). 

Mistura de isômeros: 





| AsF. . ai NaF/HF ma 
cis-Na Fa — |N- F) [AsFg] cis-N- F 
A As] E . Š dos de - 
irans-N+ F- —— Sem reação (15.69) 


A reação 15.69 ilustra a capacidade de o NF- doar o F` para receptores fortes, tais como o AsFs e o SbFs, um 
tipo de reação compartilhada pelo NF, (Eqs. 15.70 e 15.71). O cátion [NF,]” é formado na reação 15.72. 
Voltaremos às propriedades do AsFs e do SbF; mais tarde. 


N2F4 + AsFs — [N2F;]" [ASF] (TSR 
NaF; + 25bF; — [N3F;]" [Sb3F;1] (15.71) 
NF; + Fo + SbF; — [NF;]" [SbF6]" (15.42) 





Considere os dados a seguir para determinar o A,Ħ?°(298 K) para a reação a seguir, e comente por que se forma o composto 
endotérmico NI - NH3. 


Sb(s) + 5NHag) — Nh-NHs(s) + 5NHyl(ag) 
Dados: A¢H°(298 K): NHs(ag), —80; NH4l(ag), —188; Ni; © NHs(s), 146 kJ mol. 
[Resp.: Veja D. Tudela (2002) J. Chem. Educ., vol. 79, p. 558] 


Oxifluoretos e oxicloretos de nitrogênio 


x 
N = OQ F C] Er 
as f | i 
pan , 
y% E aípm 152 198 214 
bipm 113 114 115 
ar” HO 113 117 


(15.23) 


Diversos oxifluoretos e oxicloretos de nitrogênio são conhecidos, mas todos são gases instáveis ou líquidos 
voláteis que são rapidamente hidrolisados. O haletos de nitrosila FNO, CINO e BrNO são formados em reações do 
NO com F», Cl e Brz, respectivamente. Os detalhes estruturais das moléculas em fase gasosa são apresentados em 
15.23. Os pequenos comprimentos de ligação N—O indicam caráter de ligação tripla em vez de ligação dupla e 
uma contribuição vinda da estrutura de ressonância da esquerda no par de ressonância 15.24 é claramente 
importante. Os cristais de FNO e CINO foram crescidos a partir de amostras condensadas dos compostos, e suas 
estruturas no estado sólido foram determinadas a 128 e 153 K, respectivamente. Comparadas com aquelas em fase 
gasosa, as moléculas de FNO no cristal têm ligações N-O menores (108 pm) e N-F maiores (165 pm). Uma 
tendência semelhante é vista para o CINO (sólido: N-O = 105 pm, N-C] = 219 pm). Esses dados sugerem que a 
forma [NO]'X” no par de ressonância 15.24 torna-se mais dominante quando se passa do XNO gasoso para o 
XNO sólido. 


N=0 ++ N= 0 


X =F, CI, Br 
(15.24) 


O fluoreto de nitrila, FNO,, e o cloreto de nitrila, CINO», são preparados, respectivamente, pela fluoretação do 
N20; (reação 15.73) e pela oxidação do CINO (usando, por exemplo, o ClO ou o 03). Ambas são moléculas 
planas; o FNO; é isoeletrônico com o [NO;T. 


N-04 + 2C0F; 





2FNO, + 2CoF; (15.73) 


Os oxialetos FNO, CINO, FNO, e CINO, combinam-se com fluo retos ou cloretos adequados formando sais que 
contêm [NO |" ou [NO] — por exemplo, as reações 15.74-15.76. 


FNO + AsF; o [NO C|AsF, E (15.74) 
receptor | 
de haletos 
CINO + SbCl; — [NO] *[SbCI,] (15.75) 
FNO, + BF; — [NO»]* [BF 1] (15.76) 


Acredita-se que o principal fator envolvido na mudança de haleto covalente para iônico seja a variação de entalpia 
que acompanha a ligação do íon haleto ao receptor de haletos. 

A reação do FNO com o forte agente fluoretador IrFG resulta na formação do oxifluoreto de nitrogênio(V) 
F;NO. Acima de 520 K, o F;NO está em equilíbrio com o FNO e o F2. As estruturas de ressonância 15.25 e 15.26 
podem ser escritas de forma a retratar a ligação, e a curta ligação N-O (116 pm) e as longas ligações N-F (143 
pm) sugerem que as contribuições vindas de 15.26 (e estruturas semelhantes) são importantes. 


N | Y | 

NU e ee „N= O 
E” | pf 

| F 

(15.25) (15.26) 


As reações do F;NO com fortes receptores de F~, tais como o BF; e o AsFs, produzem os sais [F;5NOT|BF4] e 
[F;NOT'TAsFs]. No sal [AsF6] (veja o Boxe 15.5), o íon [F NO]" é plano (estrutura 15.27), consistente com a 
formação de uma ligação p N(2p)-0(2p) (diagrama 15.28). 


sobreposição 2p-2p 
— A, 


|28 pm 


A+ [11 pm 
108º, N== 0 
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(15.27) (15.28) 


Haletos de fósforo 


O fósforo forma os haletos PX; (X = F, Cl, Br e I) e PX; (X = F, Cl e Br); o PI; é desconhecido. A maioria dos 
haletos é feita pela combinação direta dos elementos com o produto sendo definido por qual elemento está em 
excesso. Entretanto, o PF; deve ser obtido pela reação 15.77, e uma conveniente síntese do PF; é a partir do KPFs 
(veja a seguir). Os haletos são todos hidrolisados pela água (por exemplo, a Eq. 15.78), embora o PF; reaja apenas 
lentamente. 


Pi l | ASF 3 me PF: | Asl (15.77) 


PCI, + 3H,0 — H;PO; + 3HCI (15.78) 


5 j yi 
A aip Q: 


F 156 96,5 


X X ēë œ 24 10) 
o Br 222 10 
ia I 243 Mm 





A técnica de difração de raios X foi apresentada na Seção 4.11 e, em todo este livro, viemos utilizando os resultados de determinações de estrutura de monocristais. Nem todas as 
soluções de estruturas são diretas. Algumas envolvem a desordem de posições atômicas, um problema que, por exemplo, dificultou a elucidação da estrutura do Ceo (veja a Seção 14.4). 
Exemplos de estruturas desordenadas ocorrem geralmente nos oxifluoretos, porque os átomos de O e F são semelhantes no tamanho e apresentam propriedades eletrônicas 
semelhantes. Dessa maneira, em um cristal que contém moléculas de um oxifluoreto XF0y, uma dada posição atômica poderia ser ocupada pelo O em uma das moléculas e pelo F em 
outra molécula. O resultado global é modelado por ocupação fracionária de cada sítio pelo O e F. As ocupações fracionárias podem levar a dificuldades na determinação de verdadeiros 
comprimentos de ligação X-F e X-Q e verdadeiros ângulos de ligação. O composto [F;NO]"[AsFs]” representa um exemplo clássico do problema. Apesar de ter sido preparado e 
caracterizado pela primeira vez em 1969, sua estrutura não foi descrita até 2001. Os íons [F;NO]* no [F;NOJ[AsFs] cristalino são desordenados de tal maneira que a ocupação do flúor de 
cada posição ‘F é de 78% e 77%, respectivamente (em vez de ser de 100%), e a ocupação do flúor da posição ʻO’ é 45% (em vez de ser 0%). O artigo mencionado na leitura 
recomendada, no final deste boxe, ilustra como os dados estruturais podem ser tratados de forma a serem obtidos comprimentos de ligação N—0 e N—F e ângulos de ligação F-N—F e 
F-N-O significativos. O [F2NO][AsF6] cristalino é composto de cadeias infinitas de cátions e ânions alternados. Há íntimos contatos entre o átomo de N de cada cátion e os átomos de F 
de íons [AsFs]” adjacentes, conforme mostra a figura vista a seguir. 





Código de cores: N, azul; 0, vermelho; F, verde; As, laranja. 


Leitura recomendada 


A. Vij, X. Zhang and K.0. Christe (2001) Inorg. Chem., vol. 40, p. 416 — “Crystal structure of F;NO*AsFG” and method for extracting meaningful geometries from oxygen/fluorine 
disordered crystal structures. 

Para outros exemplos de desordens cristalográficas, veja: Seção 14.4, Ceo; Seção 14.9, (05; Seção 15.13, (NPF»)y; Seção 16.10, Se2S2N4; Boxe 16.2, [05]"; Fig. 23.4, Cp2Be, no Volume 2; 
Seção 24.13, (nº-Cp);Fe, no Volume 2. 


Cada um dos trialetos tem uma estrutura piramidal tringular, 15.29. O trifluoreto de fósforo é um gás incolor, 
inodoro e muito venenoso. Tem a capacidade (assim como o CO; veja a Seção 24.2 no Volume 2) de formar 
complexos com metais e ácidos de Lewis, tais como o BHs, e sua toxicidade vem da formação de complexo com a 
hemoglobina. A protonação do PF; pode ser obtida quando o HF/SbFs é empregado como ácido (Eq. 15.79), 
embora não ocorra uma reação análoga com o AsFs. O [HPFs| [SbFs] - HF é termicamente instável, mas dados 
estruturais em baixa temperatura mostram que o íon tetraédrico [HPF;]* tem comprimentos de ligação P-H = 122 
e P-F = 149 pm. 


PE; + HF + SbFs (excesso) 


HE anidro, 77 K; 

istalizam a 2134 K n = ds a 
cristalizam a 2 - [HPF,||SbF,|-HF (15.79) 
A reação do PF; com o Me,NF em MeCN dá o [Me,NI[PF4]. O íon [PF4| tem forma de gangorra, consistente com 
o modelo RPECV, isto é, a estrutura é derivada de uma bipirâmide triangular com um par isolado de elétrons 
ocupando uma das posições equatoriais. Em solução, o [PF4| é estereoquimicamente não rígido, e o mecanismo 
de troca de átomos de F provavelmente é pela pseudorrotação de Berry (veja a Fig. 4.24). Quando tratado com 
uma quantidade equimolar de água, o [PF,| hidrolisa-se (Eq. 15.80). Com um excesso de água, o [HPFs] (15.30) 


hidrolisa-se em [HPO»F] (15.31). Não se observa hidrólise adicional do [HPO,FT. 
MeCN, 293 K 





2[PF;]” + 2H,0. [HPF;] + [HPO:F] + 2HF 


(15.80) 





(15.30) (15.31) 


O tricloreto de fósforo é um líquido incolor (p.fus. 179,5 K, p.eb. 349 K) fumegante em ar úmido (Eq. 15.78) e é 
tóxico. Suas reações incluem aquelas no esquema 15.81. 
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(15.32) 


Dados de difração de raios X de monocristais (a 109 K) mostram que o PF; tem uma estrutura bipiramidal 
triangular, 15.32. Em solução, a molécula é fluxional na escala de tempo da espectroscopia de RMN e é observado 
um dupleto no espectro de RMN de !F; isto é, todos os ambientes de !ºF são equivalentes e se acoplam com o 
núcleo de *!'P. Essa não rigidez estereoquímica é outro exemplo de pseudorrotação de Berry (veja a Fig. 4.24). 
Dados de difração de elétrons mostram que, em fase gasosa, o PCl; tem uma estrutura molecular bipiramidal 
triangular (P-Clx = 214, P-Cl« = 202 pm), contanto que seja evitada a dissociação térmica em PCl, e Cl, pela 
presença de um excesso de Cb. No entanto, no estado sólido, os íons tetraédricos [PCl,|" (P-CI = 197 pm) e 
octaédricos [PCl] (P-Cl = 208 pm) estão presentes, e o composto cristaliza com uma estrutura do tipo CsCl] (Fig. 
6.17). Por outro lado, o PBrs (que se dissocia em fase gasosa em PBr; e Brz) cristaliza na forma de [PBr,|' Br. O 
haleto misto PF;CL é obtido como um gás (p.eb. 280 K) a partir da reação entre o PF; e o Cl e tem uma estrutura 
molecular com átomos de Cl equatoriais. No entanto, quando o PCl; reage com o AsF3 em solução de AsCls, o 
produto sólido [PCL]'[PFs] (p.fus = 403 K) é isolado. Não foi isolado o PI5,! mas o isolamento dos sais [PL,]' 
[AsFs] (da reação do Pl; com o [6] [AsFs]) e [PL] TAICL]” (da reação entre o PL, ICl e AlCl;) confirma a 
existência do íon tetraédrico [PL]. A reação do PBr; com o [K|[AsFs] leva a uma mistura de [PBr,] [AsF6], 
[PBrsl|[AsFs|] e pequenas quantidades de [PBr,L][AsFs]. A formação seletiva do [PBr, |[AsFs| pode ser obtida 
pelo tratamento do PBr; com [Br] [AsFs]. 


(15.33) 


O pentafluoreto de fósforo é um forte ácido de Lewis e forma complexos estáveis com aminas e éteres. O íon 
hexafluoridofosfato, [PFs], 15.33, é formado em solução aquosa pela reação do HPO; com o HF concentrado. O 
[PF] é isoeletrônico e isoestrutural com o [SiF6] (veja a Fig. 14.17b). Sais como o [NHL][PFs] encontram-se 
comercialmente disponíveis, e o [PF] é empregado para precipitar sais que contêm grandes cátions orgânicos ou 
complexos. O KPFs sólido (preparado conforme na Fig. 15.12) decompõe-se no aquecimento dando PFs, e essa 
rota é um meio útil para preparar o PFs. O pentacloreto de fósforo é um reagente importante, e é produzido 
industrialmente pela reação do PCl; e o Cl. Reações selecionadas são dadas na Fig. 15.12. 


Dos haletos inferiores P;X4, o mais importante é o Pl; cristalino vermelho (p.fus. 398 K), formado pela reação 
do fósforo branco com o l em CS». No estado sólido, as moléculas de P5I, adotam uma conformação trans 
(alternada) (veja a Fig. 15.4). Em muitas de suas reações, o P+1y sofre clivagem da ligação P-P — por exemplo, a 
hidrólise do P»L4 leva a uma mistura de produtos mononucleares como o PH, o H;PO,, o HPO; e o HPO». 





RCI 
CLP=N-N=PCI, K'TPF,) 
ROH 
N.H, KHF, 
P,O. H,O W aa DO 
POCI - sn 2 ie Q, ou POL p 
E (dependendo 
das condições) 
NH,CI 
BCI, 
AsF, 
Ra (NPCL), 
[PCL] [BCIL] veja a Seção 15.13 
[PCI] [PF] 


Fig. 15.12 Reações selecionadas do PCls. 


PP 
À i | 

| 
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Os sais de [P+Is]' (15.34) podem ser obtidos de acordo com o esquema 15.82. No entanto, o íon [P+Is]" só existe 
no estado sólido. Os espectros de RMN de º!P de soluções de CS, de amostras dissolvidas mostram um simpleto 
em ô +178 pm, consistente com a presença do PI, em vez do [P»1s]". Em contrapartida, foram obtidos espectros de 
RMN de ?!P para o [P51s]' na presença do ânion [AI$OC(CF3)3!4] (veja o exercício 1 após o exemplo resolvi do 
15.7). 


Poly + Iz + Ela «05 


ae 
a 


2Pk + El; ~ CS3 E = Al, Ga In 





O íon [P;Kk]' é formado na reação do PI; com o PI; e o Ag[AI£OC(CF;3):!4] - CH;CL. O espectro de RMN de 
3IP da solução apresenta um tripleto e um dupleto com proporções relativas 1:2 (J = 385 Hz). Sugira uma 
estrutura para o [P;I]' que seja consistente com os dados espectroscópicos de RMN. 


Em primeiro lugar, veja o número quântico de spin e a abundância natural do *'P (Tabelas 4.3 ou 15.2): 1 = Ł, 
100%. 

Os núcleos adjacentes de *!'P se acoplarão e a presença de um tripleto e um dupleto no espectro é consistente 
com um esqueleto de P-P-P no [P;I6]*. Os átomos terminais de P devem ser equivalentes, e, portanto, pode ser 
proposta a seguinte estrutura: 


1. Explique por que o espectro de RMN de º!P do [P+15]* contém dois dupletos de intensidade igual (J = 320 Hz). 


2. A reação prolongada entre o PI, o PSCl; e o Zn em pó resulta na formação do P3I5 como um dos produtos. O espectro de 
RMN de *!P do P;I; em solução apresenta um dupleto em ô +98 ppm e um tripleto em ô +102 ppm. Esses valores são 
comparáveis com o ô +106 ppm para o P2l4. Sugira uma estrutura para o P31s e justifique sua resposta. 


[Resp.: Veja K.B. Dillon et al. (2001) Inorg. Chim. Acta, vol. 320, p. 172] 


3. O espectro de RMN de *!P do [HPF;] em solução consiste em um multipleto de 20 linhas do qual podem ser obtidas três 
constantes de acoplamento. Explique as origens dessas constantes de acoplamento spin-spin em termos da estrutura do 
[HPFs]-. 

Veja também os Problemas 4.40, 15.32a e 15.35a no final deste capítulo. 


Tricloreto de fosforila, POCI 


Q 07 
1453 pm 
l EV | R 
» rei “a 
CI a 103° Cl | 
199 pm CI CI 
(15.35) 


Dos oxialetos de fósforo, o mais importante é o POCI, preparado pela reação do PCl, com O2. O tricloreto de 
fosforila é um líquido incolor fumegante (p.fus. 275 K, p.eb. 378 K), que é facilmente hidrolisado pela água, 
liberando HCI. O vapor contém moléculas discretas (15.35). Alguns dos muitos usos do POCI, são como agente 
de fosforilação e cloração, e como reagente na preparação de ésteres de fosfato. Um exemplo do seu uso é a base 
do problema 15.39b no final deste capítulo. 


Haletos de arsênio e de antimônio 


O arsênio forma os haletos AsX; (X = F, Cl, Br, I) e AsXs (X = F, Cl). Os trialetos AsCl;, AsBr; e Asl; podem ser 
feitos por combinação direta dos elementos, e a reação 15.83 é outra rota para o AsCl,. A reação 15.84 é aplicada 
no preparo do AsF; (p.fus. 267 K, p.eb. 330 K), apesar do fato de o AsF; (assim com os outros trialetos) ser 
hidrolisado pela água; a H2O formada na reação é removida com excesso de H,SO,. Recipientes de vidro não são 
práticos para o AsF3, pois ele reage com a sílica na presença de umidade. 


Ass04 + 6HCI — 2AsCh + 3H,0 (15.83) 
CÓTIiC. 


As, O + 3H5504 + 3Ca F; 
cone. 


— 2AsF, + 3CasQ, + 3H,0 (15.84) 


Nos estados sólido, líquido e gasoso, o AsF; e o AsCl; têm estruturas moleculares piramidais triangulares. Com 
um reagente apropriado, o AsF3 pode atuar como um doador ou aceitador de F` (Eqs. 15.85 e 15.86). Compare 
isso com o comportamento do BrF; (Seção 9.10) e do AsCh (Eq. 15.87) que encontra certo uso como solvente não 
aquoso. 


AsF; + KF — K” [AsF4] (15.85) 
AsF; + SbF; — [AsF,]"[SbFs]” (15.86) 


2AsCl, = |AsCl,|” + |[ASCI, | (15.87) 


A reação do AsCl; com o Me NH e excesso de HCI em solução aquosa produz [Me,NH,]:[As>Cl] contendo o 
ânion 15.36. 


N a / | 
AS ~c TEN 
CI a CI 
CI 
(15.36) 


Os sais que contêm os íons [AsX4]' (X =F, CI, Br, I) incluem o [AsF,][PtFs] e o [AsCL][AsFs] que são compostos 
estáveis, e o [AsBr,]|AsFs| e o [AsL|[AICl,], ambos instáveis. Pelo uso dos ânions fracamente coordenadores 
[AsF(OTeFs)s| e [As(OTeFs)s| (por exemplo, na reação redox 15.88), é possível estabilizar o [AsBr,]' no estado 
sólido. 


AsBr;+BrOTeF;+ As(OTeF;); — [AsBry|' [As(OTeFs),| 
Receptor de [UTer,|- 

(15.88) 

O único penta-haleto de arsênio estável é o AsF; (preparado pela reação 15.89), embora o AsCl; possa ser 

produzido a 173 K pelo tratamento do AsCl; com Cl, sob radiação UV. Dados de difração de raios X para o AsCls 

a 150 K confirmam a presença de moléculas bipiramidais triangulares discretas no estado sólido (As—Cląx = 221 

pm, As-Cl« = 211 pm). Se, durante a preparação do AsCls, houver presença de H20 e HCI, os produtos cristalinos 

isolados são o [Hs0,]s[AsCIs]Cl, e o [Hs0,][AsCls] © ASOCh. Estes são estáveis abaixo de 253 K e contêm íons 

[Hs0,]" e [AsCI] com ligação de hidrogênio. O [Hs05][AsCI] > AsSOCIL é o resultado da cocristalização do 

[H50,]LAsCIs] e do AsOCI. Esse é um exemplo de AsOCI tetraédrico monomérico, enquanto o AsOCI sólido 

(obtido pela reação do AsCl; e O; a 195 K) contém os dímeros 15.37; cada átomo de As está em um ambiente 
bipiramidal triangular. 
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(15.37) 


A 298 K, o AsFs é um gás incolor e tem uma estrutura molecular semelhante a 15.32. 
As] 4 + 25bF; E Br, —- AsF -T 25bBrF4 | [5.88 ' 


O AsFs é um forte receptor de F` (por exemplo, as reações 15.69, 15.70 e 15.74) e são conhecidos muitos 
complexos que contêm o íon octaédrico [AsFs|. Um reação interessante do AsFs é com o Bi metálico dando o 
[Bis]LAsFs]: que contém o aglomerado bipiramidal triangular [Bis]. Embora o [AsFs] seja uma espécie comum 
formada quando o AsFs aceita o F, o aduto [As,F,,| também foi isolado. Dados de difração de raios X para o 
[(MeS)CSHTTAs>F 11] (formado a partir do (MeS),CS, HF e AsFs) confirmam que o [As5F,,| é estruturalmente 
semelhante ao [SbF] (Fig. 15.13.b). 

Os trialetos de antimônio são sólidos de baixo ponto de fusão, e, embora contenham moléculas piramidais 
triangulares, cada centro de Sb tem interações Sb-:--X intermoleculares adicionais de maior alcance. O trifluoreto 
e o tricloreto são preparados pela reação do Sb,/03 com HF e HCl concentrados, respectivamente. O SbF; é um 
agente de fluoretação amplamente empregado, por exemplo, na conversão do B>Cl, em BsF, (Seção 13.6), do 
CHCI; em CHF>CI (Eq. 14.45), do COC| em COCIF e COF; (Seção 14.8), do SiCl, em SIF; (Seção 14.8) e do 
SOCI, em SOF; (Seção 16.7). Entretanto, as reações podem ser complicadas pelo SbF; como um agente oxidante 
(Eq. 15.90). As reações entre o SbF; e o MF (M = metal alcalino) formam sais que incluem o K,SbFs (que contém 
o [SbFs]”, 15.38), o KSb,F; (com o SbF; discreto e o [SbF4], 15.39), o KSbF, (no qual o ânion é o [Sb4F;6]f, 
15.40) e o CsSbsF; (contendo o [SbF], 15.41). 





ib) (e) 


: Fig. 15.13 Estruturas no estado sólido do (a) [SbF;]4, (b) [Sb,F,;] (por difração de raios X) no sal terc-butila [S. 

~ Hollenstein et al. (1993) J. Am. Chem. Soc., vol. 115, p. 7240] e (c) [Asgls]” (por difração de raios X) no 
[£MeC(CH,PPh,);:Nill|>[Assls| [P. Zanello et al. (1990) J. Chem. Soc., Dalton Trans., p. 3761]. As ligações Sb-F em 

ponte no {SbF;}4 e no [Sb,F,,] são = 15 pm maiores que as ligações terminais. Código de cores: Sb, prata; As, vermelho; F, 


verde; I, amarelo. 


3C;Hs PCI, +4SbF; — 3C,HsPF,+2SbCIl;+2Sb (15.90) 
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O pentafluoreto de antimônio (p.fus. 280 K, p.eb. 422 K) é preparado a partir do SbF; e do F», ou pela reação 
15.91. No estado sólido, o SbF; é tetramérico (Fig. 15.13a) e a presença de pontes Sb-F-Sb responde pela 
altíssima viscosidade do líquido. O pentacloreto de antimônio (p.fus. 276 K, p.eb. 352 K) é preparado a partir dos 
elementos, ou pela reação do Cl) com o SbCl. O SbCl; líquido contém moléculas bipiramidais triangulares 
discretas, e elas também estão presentes no sólido entre 219 K e o ponto de fusão. Assim como o PCl; e o AsCls, 
as ligações axiais no SbCl; são mais longas que as ligações equatoriais (233 e 227 pm para o sólido a 243 K). 


Abaixo de 219 K, o sólido sofre uma mudança reversível envolvendo a dimerização das moléculas de SbCl; 
(diagrama 15.42). 


CI Ci Ci 
Frio abaixo | | 
| asi CI 219K Chorn d aot EEn, E aC 
| Cl Quente acima ar” | CI | We 
CI 219 K CI CI 
(15.42) 
SbCl; + 5HF — SbF; + 5SHC] (15.91) 


Já ilustramos o papel do SbF; como um receptor de fluoretos extremamente forte (por exemplo, as reações 9.44, 
9.55, 15.71, 15.72 e 15.86). De maneira semelhante, o SbCl; é um dos receptores de cloreto mais fortes 
conhecidos (por exemplo, as rea ções 15.75 e 15.92). As reações do SbF; e do SbCl; com fluoretos e cloretos de 
metais alcalinos produzem compostos do tipo M[SbFs] e M[SbClIs|. 

SbCl; + AICl, — [AICI, |" [SbCl] (15.92) 


Enquanto a adição do CI ao SbCl; invariavelmente produz o [SbClIs|, a aceitação do F` pelo SbF; pode ser 
acompanhada de uma associação maior pela formação de pontes Sb-F-Sb. Assim, os produtos podem conter o 
[SbFs]”, o [Sb2F; | (Fig. 15.13b) ou o [SbsF56], em que cada centro de Sb está octaedricamente situado. A força 
com a qual o SbF; pode aceitar o F` levou ao isolamento de sais de alguns cátions incomuns, inclusive [05]”, 
[XeF]", [Br,]”, [C1F;]" e [NF4]". O aquecimento do Cs[SbFs] e do CsF (proporção molar de 1:2) a 573 K por 45 h 
produz o Cs,[SbF;]. Os resultados de espectroscopia vibracional e teóricos são consistentes com o íon [SbF;]” ter 
uma estrutura bipiramidal pentagonal. 

Quando o SbCl, reage com o Cl, na presença de CsCl, o Cs,SbCls azul-escuro precipita. O [NH,]>[SbBrs] 
negro pode ser obtido de modo semelhante. Como esses compostos são diamagnéticos, eles não podem conter o 
Sb(TV) e, de fato, são espécies de estados de oxidação mistos que contêm o [Sbs]” e o [SbXs]. As cores escuras 
dos compostos vêm da absorção de luz associada com a transferência de elétrons entre os dois ânions. As 
estruturas no estado sólido do Cs,SbCls e do [NH,]|>[SbBrç] mostram características semelhantes umas às outras, 
por exemplo, no [NH,|>[SbBrs] há a presença de dois ânions octaédricos distintos, o [SbBrs| (Sb-Br = 256 pm) e 
o [SbBrs|” (Sb-Br = 279 pm); o par isolado na espécie Sb(IIN) é estereoquimicamente inativo. 

São conhecidos vários haloânions de As e Sb de alta nuclearidade que contêm X- em ponte dupla e tripla — por 
exemplo, [Ases] (Fig. 15.130), [Assbs]", [Sbsl,g]”” e [Sbelz2]^. 





A qual grupo de pontos pertencem os íons [SbBrs] e [SbBrs]” se eles possuem estruturas octaédricas regulares? Explique por 
que um desses íons apresenta um par isolado de elétrons estereoquimicamente inativo, enquanto o outro íon não tem nenhum 
par isolado centrado no Sb. 


Haletos de bismuto 


Os trialetos BiFs, BiCh, BiBr; e Bil, são todos bem caracterizados, mas o BiFfs é o único haleto de Bi(V) 
conhecido. Todos são sólidos a 298 K. Em fase de vapor, os trialetos têm estruturas moleculares (piramidais 
triangulares). No estado sólido, o B-BiF; contém centros de Bi(III) nonacoordenados. O BiCl; e o BiBr; sólidos 
têm estruturas moleculares, mas com cinco contatos B1:::-X longos adicionais, e, no Bil}, os átomos de Bi ocupam 
sítios octaédricos em um arranjo ach de átomos I. Os trialetos podem ser formados pela combinação dos 
elementos a temperatura alta. Cada trialeto é hidrolisado pela água dando BiOX, que são compostos insolúveis 
com estruturas em camadas. A reação do BiF3 com o Fz a 880 K produz o BiF; que é um forte agente fluoretador. 
O aquecimento do BiF5 com um excesso de MF (M = Na, K, Rb ou Cs) a 503-583 K durante quatro dias produz o 
M»[BiF+]; as reações são realizadas sob uma baixa pressão de F, para evitar a redução do Bi(V) para BIAI). O 
tratamento do BiFs com um excesso de FNO a 195 K produz o [NO >[Bi1F;], mas este é termicamente instável, 
formando o [NO|[BiFs] quando aquecido até a temperatura ambiente. Foi atribuída ao íon [BiF,]” uma estrutura 
bipiramidal pentagonal com base em dados de espectroscopia vibracional e teóricos. 





(a) ibh) 


+ Fig. 15.14 Estruturas (por difração de raios X) do (a) [BiCl;(15-coroa-5)] [N.W. Alcock et al. (1993) Acta Crystallogr., 

& — Sect. B, vol. 49, p. 507] e (b) [BiCLL], onde L = 1,4,7,10,13,16-hexatiaciclo-octadecano [G.R. Willey et al. (1992) J. 

Chem. Soc., Dalton Trans., p. 1339]. Observe os altos números de coordenação dos centros de Bi(IIN). Foram omitidos os 
átomos de hidrogênio. Código de cores: Bi, azul; O, vermelho; S, amarelo; Cl, verde; C, cinza. 





Os trialetos são ácidos de Lewis e formam complexos doador- receptor com vários éteres — por exemplo, o 
fac-|BiCh(THF)}], mer-[BiL(py)] (py = piridina), cis-[Bil4(pyh], [BiCls(py)4] (15.43) e os complexos ligantes 
macrocíclicos apresentados na Fig. 15.14. As reações com os íons haleto formam espécies tais como [BiCls]” 
(piramidal quadrado), [BiBrs|” (octaédrico), [BiCls]” (15.44), [Bils]” (estruturalmente semelhante ao 15.44), e 
[Bivlo]” (15.45). O bismuto(IIN) também forma alguns complexos de haletos de nuclearidade superior — por 
exemplo, o [Bi,Cl,6]”, bem como as espécies poliméricas [$BiX4'n|n e [$BiXs!n]». Em cada caso, os átomos de 
Bi estão octaedricamente situados. 
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Na reação 15.88, qual é a espécie que sofre oxidação e qual sofre redução? Comprove que a equação é 
balanceada em termos de mudanças dos estados de oxidação. 


A reação a ser considerada é: 


AsBr,+ BrOTeF;+ As(OTeF;); — [AsBrs]'[As(OTeFs)e| 


Estados de oxidação: AsBra As, +3: Br, —| 
BrOTer; Br, +1; Le, +6 
AS(O TeF s); As, +5; Te, +6 
[AsBry]' As, +5; Br, —1 
[AS(OTeF;h] As. +5; Te, +6 


A química redox envolve o As e o Br. O As no AsBr; é oxidado ao ir para [AsBr4]", enquanto o Br no BrOTeF; é 


reduzido ao ir para [AsBr4]". 


Oxidação: As(+3) para As(+5) Mudança do estado de oxidação = +2 
Redução: Br(+1) para Br(—1) Mudança do estado de oxidação = —2 


Portanto, a equação está balanceada em termos de mudanças do estado de oxidação. 





1. Na reação 15.59, que elementos são oxidados e quais são reduzidos? Comprove que a reação está balanceada em termos 
das mudanças do estado de oxidação. 


[Resp.: N, oxidado; F, reduzido] 


2. Que elementos sofrem mudanças redox na reação 15.62? Comprove que a equação está balanceada em termos das 
mudanças do estado de oxidação. 
[Resp.: N, reduzido; metade do Cl, oxidada] 


3. As reações 15.74, 15.75 e 15.76 são reações redox? Confirme sua resposta determinando os estados de oxidação dos 
átomos de N nos reagentes e nos produtos em cada equação. 
[Resp.: Não são redox] 


4. Comprove que a reação 15.90 é um processo redox, e que a equação está balanceada em relação às mudanças dos estados 
de oxidação para os elementos apropriados. 


Tópicos 
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16.1 Introdução 
Os elementos do grupo 16 — oxigênio, enxofre, selênio, telúrio e polônio — são denominados calcogênios. 


O oxigênio ocupa uma posição tão central em qualquer tratamento na quimica inorgânica que a discussão de 
muitos de seus compostos é tratada quando do estudo de outros elementos. A diminuição do caráter não metálico à 
medida que se desce no grupo é facilmente identificada nos elementos desse grupo: 


e o oxigênio existe apenas como dois alótropos gasosos (O, e O3); 
e o enxofre tem muitos alótropos, todos eles isolantes; 

e as formas estáveis do selênio e telúrio são semicondutores; 

e o polônio é um condutor metálico. 


O conhecimento da química do Po e de seus compostos é limitado devido à ausência de um isótopo estável! e da 
dificuldade de se trabalhar com o 2!ºPo, o isótopo disponível com maior facilidade. O polônio-210 é produzido 
bombardeando-se 2ºBi com nêutrons térmicos (ou “lentos”). Os nêutrons são produzidos pela fissão dos núcleos 
de ^U, e sua energia cinética é reduzida por colisões elásticas com núcleos de !2C ou °H durante a passagem 
através de grafita ou D;O. A combinação do “Bi com um nêutron produz *!ºBi, que sofre decaimento B para 
formar 2!ºPo. O polônio-210 é um emissor a intenso (tın = 138 d) que libera 520 kJ g !h!. Essa grande perda de 
energia pode causar a decomposição de muitos compostos de Po; o Po decompõe a água, tornando dificeis os 


estudos de reações químicas em solução aquosa. O polônio é um condutor metálico e cristaliza em uma rede 
cúbica simples. Ele forma os haletos voláteis e prontamente hidrolizáveis, PoCl, PoCly, PoBr,, PoBr, e Poly, e 
íons complexos [PoXs]” (X = CIl, Br, I). O óxido de polônio(IV) é formado pela reação entre o Poe o O; a 520K; 
ele adota um estrutura do tipo fluorita (veja a Fig. 6.19) e é pouco solúvel em álcalis aquosos. 


16.2 Ocorrência, extração e usos 


Ocorrência 


A Fig. 16.1 ilustra as abundâncias relativas dos elementos do grupo 16 na crosta terrestre. O dioxigênio constitui 
21% da atmosfera da Terra (veja a Fig. 15.1b), e 47% da crosta terrestre é formada por compostos que contêm O 
(Fig. 13.2) — por exemplo, água, calcário, sílica, silicatos, bauxita e hematita. É um componente de inúmeros 
compostos e essencial à vida, sendo convertido a CO, durante a respiração. O enxofre nativo ocorre em depósitos 
em torno de vulcões e de fontes térmicas, e minerais contendo enxofre incluem piritas de ferro (ouro dos tolos, 
FeS>), galena (PbS), esfarelita ou blenda de zinco (ZnS), cinábrio (HgS), realgar (As48S4), orpimento (As2S3), 
estibinita (Sb2S3), molibdenita (MoS2) e calcosita (CuS). O selênio e o telúrio são relativamente raros (Fig. 16.1). 
O selênio ocorre apenas em uns poucos minerais, enquanto o telúrio está normalmente combinado com outros 
metais — por exemplo, na silvanita (AgAuTe4). 
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Fig. 16.1 Abundâncias relativas dos elementos do grupo 16 (excluindo o Po) na crosta terrestre. Os dados estão representados 
em uma escala logaritmica. As unidades de abundância são partes por billhão (1 bilhão = 10º). O polônio é omitido porque sua 
abundância é de apenas 3 x 107 ppb, dando um número negativo na escala de log. 


Extração 


O processo Frasch é a forma tradicional de extrair enxofre dos depósitos naturais. Água superaquecida (440 K sob 
pressão) é usada para fundir o enxofre, que sobe para a superfície por meio de ar comprimido. Este método está 
agora em declínio, e muitas unidades de mineração foram fechadas. Canadá e EUA são os maiores produtores 
mundiais de enxofre, e a Fig. 16.2 mostra as mudanças dramáticas nos métodos de produção de enxofre nos EUA 
entre 1980 e 2008. A tendência está sendo acompanhada em todo o mundo, pois a recuperação do enxofre a partir 
do refino do petróleo bruto e da produção do gás natural é o processo de produção predominante, por questões 
ambientais. A fonte de enxofre no gás natural é o H5S, que ocorre em concentrações de até 30%. O enxofre é 
recuperado pela reação 16.1. O terceiro método de produção é identificado como fabricação de “subproduto a 
partir do ácido sulfúrico” na Fig. 16.2. Isso se refere ao acoplamento direto da fabricação de ácido sulfúrico 
(apenas uma fração do total produzido) com a extração de metais (por exemplo, cobre) a partir das minas de 
sulfeto pela torrefação ao ar. O SO; liberado é empregado na fabricação do H2SO0; (veja a Seção 16.9) e, na Fig. 
16.2 ele foi incluído como uma fonte de enxofre (embora o enxofre elementar nunca seja isolado). 
catalisador de carvão ativado ou alumina 


2H,8 + O; 





2S + 2H,0 
(16,1) 


Fontes comerciais de Se e Te são os pós de chaminé depositados durante o refino de, por exemplo, minérios de 
sulfeto de cobre e a partir de resíduos do refino eletrolítico do cobre. 
Usos 


O principal uso do oxigênio é como um comburente (por exemplo, nas chamas de oxiacetileno e hidrogênio), 
como um auxiliar de respiração sob condições especiais (por exemplo, em aviões e espaçonaves) e na fabricação 
do aço. 
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Fig. 16.2 Produção de enxofre nos EUA de 1980 a 2008; observe a importância crescente de métodos de recuperação que agora 


substituíram o processo Frasch como fonte de enxofre nos EUA. [Dados: US Geological Survey.] Veja o texto para uma 
explicação de “subproduto do ácido sulfúrico”. 
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Fig. 16.3 Usos do enxofre e do ácido sulfúrico (por teor de enxofre) nos EUA em 2008. [Dados: US Geological Survey. ] 


O enxofre, principalmente na forma de ácido sulfúrico, é uma substância química de enorme importância 
industrial. A quantidade de ácido sulfúrico consumida por uma nação é um indicador do seu desenvolvimento 
industrial. A Fig. 16.3 ilustra aplicações do enxofre e do ácido sulfúrico. O enxofre está normalmente presente na 
forma de um reagente industrial (por exemplo, na produção de fertilizantes de superfosfato), e não está 
necessariamente presente no produto final. 

Uma propriedade importante do Se amorfo é sua capacidade de converter a luz em eletricidade, e o selênio é 
empregado em células fotoelétricas, medidores de exposição fotográfica, fotocopiadoras e detetores de imagens 
por raios X (Boxe 16.1). Um uso importante do selênio é na indústria do vidro. Ele é usado para contrabalancear o 
matiz verde causado por impurezas de ferro em vidros de cal sodada-sílica, e também é adicionado a placas de 
vidro empregadas em construções a fim de reduzir a transmissão de calor solar. Na forma de CdSxSe,x, o selênio é 
utilizado como um pigmento vermelho em vidro e cerâmica. O selênio cristalino é um semicondutor. O telúrio é 
empregado como um aditivo (< 0,1%) ao aço com baixo teor de carbono a fim de melhorar as qualidades de 
usinagem do metal. Isso responde por metade do consumo mundial de telúrio. Aplicações catalíticas também são 
importantes, e outras aplicações surgem de suas propriedades semicondutoras — por exemplo, o telureto de 


cádmio foi recentemente incorporado em células solares (veja o Boxe 14.2). Entretanto, os usos do Te são 
limitados, em parte porque os compostos de Te são prontamente absorvidos pelo corpo e excretados na respiração 
e perspiração como derivados orgânicos de odor desagradável. 





APLICAÇÕES 


Boxe 16.1 Selênio como fotocondutor 


As propriedades fotocondutoras do selênio são responsáveis por seu papel em fotocopiadoras: a técnica da xerografia desenvolveu-se rapidamente na segunda metade do século XX. O 
selênio amorfo é depositado por uma técnica de vaporização para fornecer um filme fino (=50 um de espessura) sobre um tambor de alumínio que é, então, instalado na fotocopiadora. 
No início do processo de fotocópia, o filme de Se amorfo é carregado por uma descarga corona de alta voltagem. A exposição do selênio amorfo à luz, com a imagem a ser copiada 
presente no feixe de luz, cria uma imagem latente que é produzida na forma de regiões de diferentes potenciais eletrostáti cos. A imagem é revelada usando um tonalizador em pó que 
se distribui sobre a “imagem eletrostática”. Essa última é transferida para um papel (também eletrostaticamente) e fixada por tratamento térmico. Um tambor fotorreceptor recoberto 
de Se tem um tempo de vida de =100.000 fotocópias. Os tambores gastos são reciclados, e algumas das principais unidades de reciclagem encontram-se no Canadá, no Japão, nas 
Filipinas e em diversos países europeus. Tendo sido um dos sustentáculos da indústria de fotocopiadoras, o Se está sendo gradativamente substituído por fotorreceptores orgânicos, que 


são preferíveis ao selênio tanto em eficiência quanto por questões ambientais. 


Na última década, o selênio amorfo tem sido aplicado como fotocondutor em detetores de raios X, particularmente em imagens para a área biomédica. Para esta aplicação, foram 
desenvolvidos detetores em forma de painéis planos com áreas sensoras grandes (> 30 cm x 30 cm). O revestimento de Se amorfo tem uma espessura típica de 500 um, e é depositado 
sobre uma camada fina de um filme transistor de silício. Após a aplicação de um potencial elétrico à superfície, o detetor é exposto aum feixe de raios X e os elétrons liberados são 
usados para transmitir informações que, ao final, fornecem uma imagem. 





Técnico da área médica manipulando uma placa de imagens por raios X contendo selênio amorfo. leitura recomendada 


Leitura recomendada 


G. Belev and S.0. Kasap (2004) J. Non-Cryst. Solids, vol. 345/346, p. 484 — ‘Amorphous selenium as an X-ray photoconductor: 


Tabela 16.1 Algumas propriedades físicas dos elementos do grupo 16 e de seus íons 


Propriedade 

Número atômico, Z 

Configuração eletrônica no estado fundamental 
Entalpia de atomização, AHº(298 K)/kJ mol”! 
Ponto de fusão, p.fus./K 

Ponto de ebulição, p.eb./K 

Entalpia-padrão de fusão, AjusHº (p.fus.)/kJ mol”! 
Energia de primeira ionização, El1/KJ mol”! 


AaeH°1(298 K)/kJ mol- 


[He]2s2p* 
249 

54 

90 

0,44 
1314 


-141 


16 
[Ne]3s23p‘ 
277 

388 

718 

1,72 

999,6 


-201 


Se 

34 
[Ar]3d!º4524pº 
227 

494 

958 

6,69 

941,0 


alo 


Te 


52 
[Kr]4d"?5s25p* 
197 

725 

1263* 

17,49 

869,3 


—190 


Po 

84 
[XeJ4f*5d'%6526p* 
=146 

527 


1235 


812,1 


—183 


AngHº>(298 K)/kJ mol" +798 +640 


Raio covalente, fov/pm 73 103 117 135 — 
Raio iônico, Fion para X2/pm 140 184 198 211 — 
Eletronegatividade de Pauling, x” 34 2,6 2,6 2,1 2,0 
Núcleos ativos em RMN (% de abundância, spin “o(004,/=3  *s(076,/=3 VSe(76, =| BTe(0,9, = À 


nuclear) ) ) ) ) 
UTe(7,0,1= À 


t Para o oxigênio, A,Hº = t x energia de dissociação do O». 

* Para o Te amorfo. 

* AagH (298 K) é a variação de entalpia associada ao processo X(g) + e — X(g) = AU (0 K); veja a Seção 1.10. AscHº>(298 
K) refere-se ao processo X (g) + e — X% (g). 


16.3 Propriedades físicas e considerações sobre ligações 


A Tabela 16.1 lista propriedades físicas selecionadas dos elementos do grupo 16. A tendência nos valores de 
eletronegatividade tem importantes consequências no que diz respeito à capacidade de as ligações O-H formarem 
ligações de hidrogênio. O padrão é o mesmo seguido pelo grupo 15. Enquanto as interações O-H ++: X e X-H +: 
O (X = O, N, F) são ligações de hidrogênio relativamente fortes, as ligações envolvendo enxofre são fracas e 
envolvem, normalmente, um doador forte de ligação de hidrogênio, com o enxofre atuando como um receptor 
fraco (por exemplo, O-H --:- S).? No caso das ligações de hidrogênio S-H --:- S), a entalpia da ligação de 
hidrogênio calculada é =5 kJ mol”! no H5S +++- H5S, comparada com = 20 kJ mol"! para a ligação de hidrogênio 
O-H ---: O na H20 -::: HO (veja a Tabela 10.4). 

Ao comparar a Tabelas 16.1 com as tabelas análogas nos Capítulos 11-15, devemos notar a importância da 
formação do ânion, em vez da do cátion. Não há nenhuma evidência de que os compostos do grupo 16 contenham 
cátions monoatômicos, com a possível exceção do PoO,. A Tabela 16.1 lista apenas os valores da energia de 
primeira ionização para ilustrar a esperada queda à medida que se desce no grupo. Dados de afinidade eletrônica 
para o oxigênio mostram que a reação 16.2 para E = O é altamente endotérmica, e que o íon O?? existe em redes 
1ônicas somente devido às altas energias de rede dos óxidos metálicos (veja a Seção 6.16). 


E(g)+2e — E (g) [(E=0,8) er 

J A F Do a F i rọ r a i M] 
A H (298 K) = Aar HYE K) + Aar HSK) 

A reação 16.2 também é endotérmica para E = S (Tabela 16.1), porém menos que para o O, uma vez que a 

repulsão entre os elétrons é menor em um ânion maior. Entretanto, a energia desta etapa endotérmica tende a não 

estar disponível, já que as energias de rede dos sulfetos são muito mais baixas que aquelas para os óxidos, pois o 

raio do íon S?? é muito maior. As consequências deste fato são: 


e óxidos de estado de oxidação elevados (por exemplo, MnO») não têm, com frequência, análogos nos sulfetos; 

e um acordo entre os valores calculados e experimentais das energias de rede (veja a Seção 6.15) para muitos 
sulfetos de metais do bloco d é pior que para os óxidos, indicando significantes contribuições covalentes para as 
ligações. 


Considerações semelhantes se aplicam aos selenetos e teluretos. 





(a) Considerando os dados dos Apêndices e os valores de A-H'(ZnO, s) = -350 kJ molt, determine a 
variação de entalpia (a 298 K) para o processo: 


Zn” (g) + 0” (g) — ZnO(s) 
(b) Qual é a contribuição percentual de AscHº-(O) para a variação total de entalpia do processo visto a 
seguir? 


Zn(s) + 1O,(g) — Zn” (g) + 0º (g) 


(a) Crie um ciclo de Born-Haber apropriado: 


AT AZn) +å MO) 


Zn(s) + 114032) = Zn(g) + Og) 
AHYZnO, s) El, + El, (Zn) AEHS(O) 
+A sp O) 
T 


A ed HIZO, s) R “Á 
ZnO{s) =——— Zn" ig) + 0º(p) 


A partir do ciclo termoquímico, aplicando-se a lei de Hess: 


A partir do Apêndice 8, para o Zn: El, = 906 kJ mol” 


A partir do Apêndice 9, para o O: A, pH", =—141 kJ mol” 
S A H° (Zn) = 130 kJ mol” 


A H° (0) = 249 kJ mol”! 
A partir do ciclo termoquimico, aplicando-se a lei de Hess: 
A pede HO (ZnO, s) 


rede 
— ArH" (ZnO, s) — A H” (Zm -A H" (0) — El, — El 
— Ag, — Aah" 
= — 350 — 130 — 249 — 906 — 1733 + 141 — 798 
= —4025 kJ mol”! 
(b) O processo: 
A partir do Apêndice 8, para o Zn: EI, = 906 kJ mol” 
EL, = 1733 kJ mol” 
A partir do Apêndice 9, parao O: A, pH" =-141 kJ mol”! 
ArH = 798 kJ mol” 
A partir do Apêndice 10: AT (Zn) = 130kJ mol” 


A H° (0) = 249 kJ mol”! 
A partir do ciclo termoquímico, aplicando-se a lei de Hess: 
A rede H (ZnO, s) 
= ArH” (Zn0, s) —- A H" (Zn) -AH (0) — El — El 
— Aa eH” — AsgHO, 
= —350 — 130 — 249 — 906 — 1733 + 141 — 798 
= —4025 kJ mol”! 


é parte do ciclo de Hess mostrado na parte (a). A variação de entalpia do processo é dada por: 


AH = A H° (Zn) + A, Hº(0) + El, + El, + AspHº, 
130 + 249 + 906 + 1733 — 141 + 798 


3675 kJ mol 
Como uma porcentagem disto: 
T9% 


l 


x 100 = 22% 





Aag H: 


Como uma porcentagem disto: 
19% 
3075 


1. Dado que AH° (NaO, s) = —414 kJ mol"!, determine a variação de entalpia do processo: 
2Na" (2) + 07 (g) — Na,0(s) 





x 100 = 22% 


Aap H” 


[Resp.: 2528 kJ mol!] 


2. Qual é a contribuição percentual que o AscHº(O) faz para a variação global de entalpia para o processo a seguir? Qual a 
significância dessa contribuição em relação a cada uma das outras contribuições? 


2Na(s) + 10,(2) — 2Na* (g) + 0“ (g) 
[Resp.: = 8%] 
3. O NaF e o CaO adotam estruturas do tipo NaCl. Considere as variações de entalpia que contribuem para o valor global de 


AHº(298 K) para cada um dos seguintes processos: 
Na(s) + 27F>(g) — Na* (g) +F (g) 


Ca(s) + 105(g) — Ca" (g) + 0º (g) 
Avalie o papel relativo que cada contribuição de entalpia desempenha na determinação do sinal e da magnitude do AH? 
para cada processo. 


Alguns termos de entalpia de ligação para compostos dos elementos do grupo 16 são dados na Tabela 16.2. Na 
discussão dos grupos 14 e 15, enfatizamos a importância da ligação 7(p-p) para o primeiro elemento de cada 
grupo. Também destacamos que a falha do nitrogênio em formar espécies pentacoordenadas, como o NFs, pode 
ser explicada em termos de o átomo de N ser pequeno demais para acomodar cinco átomos de F em torno de si. 
Esses fatores também são responsáveis por algumas das diferenças entre o O e seus congêneres mais pesados. Por 
exemplo: 


e não há nenhuns análogos de enxofre estáveis de CO e NO (embora o CS, e o OCS sejam bem conhecidos); 
e mais alto fluoreto de oxigênio é o OF», mas os elementos posteriores formam o SFs, o SeF6 e o TeFs. 


Tabela 16.2 Alguns termos de entalpia de ligação covalente (kJ mol`’) para ligações que envolvem oxigênio, enxofre, selênio e 


telúrio 
0-0 0=0 0-H 0-C 0-F 0-Cl 
146 498 464 359 190! 205! 
S-S SS S-H S-C S—F S—(] 
266 427 366 272 326! 255" 
Se-Se Se-H Se—F Se-Cl 
192 276 285t 243" 


Te=H Te—F 


238 355 


Os valores para O-F, S-F, Se-F, Te-F, O-Cl, S-Cl e Se-Cl foram derivados de OF», SFs, SeFs, TeFs, OCL, S,5Cl, e SeCl,, 
respectivamente. 


Os números de coordenação acima de 4 para o S, o Se e o Te podem ser obtidos considerando-se um conjunto de 
orbitais de valência ns e np, com os orbitais d desempenhando um pequeno papel ou papel nenhum como orbitais 
de valência (veja o Capítulo 5). Dessa maneira, as estruturas de valência como a 16.1 podem ser empregadas para 
representar a ligação no SFs, embora seja necessário um conjunto de estruturas de ressonância para explicar a 
equivalência das seis ligações S-F. Ao descrever a estrutura do SFs, o diagrama 16.2 é mais esclarecedor que o 
16.1. Contanto que você tenha em mente que uma linha entre dois átomos não representa uma ligação simples 
localizada, então 16.2 é uma representação aceitável (e útil) da molécula. 


F F 
Frin, j F Fren, | au F 
Dadá | F- pH” | ~i 
F E 
(16.1) (16.2) 


De maneira semelhante, enquanto 16.3 é uma forma de ressonância para o H,SO,, que descreve o átomo de S 
obedecendo à regra do octeto, as estruturas 16.4 e 16.5 são úteis para uma avaliação rápida do estado de oxidação 
do átomo de S e do ambiente de coordenação do átomo de S. Por essas razões, em todo este capítulo vamos 
considerar diagramas análogos a 16.2, 16.4 e 16.5 para compostos hipervalentes de S, Se e Te. Vamos também 
empregar as representações tridimensionais do tipo apresentado em 16.6 (SFẹ) e 16.7 (H,SO4) para dar 
informações estruturais, mas elas não deverão ser empregadas para tirar conclusões a respeito da distribuição de 
elétrons ligantes dentro da molécula. 


o Ò O 
| | 
Re a i A Dlia 
O <? N OH o7 NOM 07 OH 
OH Ê OH i OH 
(16.3) (16.4) (16.5) 





(16.6) (16.7) 


Os valores da Tabela 16.2 ilustram a fraqueza particular das ligações O-O e O-F, e isto pode ser explicado em 
termos de repulsões de pares isolados (veja a Fig. 15.2). Observe que as ligações O-H e O-C são muito mais 
fortes que as ligações S-H e S-C. 


Núcleos ativos em RMN e isótopos como marcadores 


Apesar de sua baixa abundância (Tabela 16.1), o !'O tem sido empregado em estudos de íons hidratados em 
solução aquosa e polioximetalatos, por exemplo (veja a Seção 22.7, no Volume 2). 

O isótopo !80 está presente pelo menos com 0,2% no oxigênio de ocorrência natural, e geralmente é 
empregado como marcador (não radioativo) para o elemento. O marcador usual do enxofre é o °S, obtido por uma 
reação (n, p) no “Cl; o ºS é um emissor B com 11 = 87 dias. 


O espectro de RMN de !5Te do Te(ciclo-CçH,), em solução, a 298 K, mostra um amplo sinal. Com o 
aumento da temperatura para 353 K, o sinal se acentua. Com o resfriamento para 183 K, o sinal se divide 
em três sinais a ô 601, 503 e 381 ppm com integrais relativas de 25:14:1. Explique esses dados. 


O Te(ciclo-CcH,,)) contém apenas um ambiente de Te, mas o átomo de Te pode estar em uma posição 
equatorial ou axial do anel de ciclo-hexila. Isto leva a três confôrmeros possíveis: 
/ es T~ T a: 
ai na di aaa 
pit a “mm k pit N 
mai i le y amm 


equatorial equatorial 


ai 


Da Ee a A 
7 Te O a | S OTEN) 


| 
| 
/ J E J L N 


axviaheguatorial arial axial 


Em base estérica, o mais favorecido é o confôrmero equatorial, equatorial, e o menos favorecido é o confôrmero 
axial, axial. Os sinais a ô 601, 503 e 381 ppm no espectro de baixa temperatura podem ser atribuídos aos 
confôrmeros equatorial, equatorial, axial, equatorial e axial, axial. Em temperaturas mais elevadas, os anéis de 
ciclo-hexila sofrem inversão dos anéis (virada dos anéis), fazendo com que o átomo de Te troque entre as posições 
axial e equatorial. Isto interconverte os três confôrmeros do Te(ciclo-C6H11)2. A 353 K, a interconversão é mais 
rápida do que a escala de tempo de RMN, e observa-se um único sinal (seu deslocamento químico é a média 
ponderada dos três sinais observados a 183 K). Com o resfriamento de 353 para 298 K, o sinal se amplia, antes de 
dividir-se em temperaturas mais baixas. 

[Para uma imagem dos espectros de temperatura variável do Te(ciclo-C6H,1)», veja: K. Karaghiosoff et al. 
(1999) J. Organomet. Chem., vol. 577, p. 69.] 


Dados: veja a Tabela 16.1. 


l1. A reação do SeCl, com o 'BuNH;, em diferentes proporções molares leva à formação de uma série de compostos, entre os 
quais os seguintes: 


Se — Se 
POA 
Se — Se BuN p N'Bu 
M Ma 
'BuN Se Se 
| | „Se, 
Se N'Bu 'BuN “ N'Bu 
N Fa 
SE SE 
Se ue. Se 
IN 
'Bu 


Quantos sinais você esperaria ver para cada composto no espectro de RMN de “Se? 
[Resp.: Veja: T. Maaninen et al. (2000) Inorg. Chem., vol. 39, p. 5341] 


2. O espectro de RMN de !2Te (263 K) do sal [Me,N]* do [MeOTeFs] em uma solução de MeCN apresenta um septeto de 
quartetos com valores de Jrer = 2630 Hz e Jre = 148 Hz. O espectro de RMN de !ºF mostra um simpleto com dois picos 
satélites. No estado sólido, o [MeOTeFs|” tem uma estrutura bipiramidal pentagonal com o grupo MeO em uma posição 
axial. (a) Interprete os dados espectroscópicos de RMN de !2Te e !ºF. (b) Faça o esquema do espectro de RMN de !ºF e 
indique onde você mediria o Jref. 

[Resp.: Veja: A.R. Mahjoub et al. (1992) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 31, p. 1036] 


Veja ainda o Problema 4.42 do final deste capítulo. 


16.4 Os elementos 


Dioxigênio 
O dioxigênio é obtido industrialmente por liquefação e destilação fracionária do ar, e é armazenado e transportado 
na forma de um líquido. Formas convenientes de preparação de O, em laboratório são a eletrólise de álcalis 


aquosos, com o uso de eletrodos de Ni, e a decomposição do H20; (Eq. 16.3). Uma mistura de KCIO; e MnO,, 
que era vendida como “mistura de oxigênio” (Eq. 16.4), e a decomposição térmica de muitos outros sais oxi (por 
exemplo, o KNOs, o KMnO, e o K,8,0s) produzem O». 


“atalisador de Ming , ou de Ft 


{ 
2H,0; 





O, + 2H,0 [16.3) 


A catalisador de Mn 


2KCIO; 230, + 2KCI (16.4) 





Cuidado! Os cloratos são potencialmente explosivos. 


O dioxigênio é um gás incolor, mas condensa-se em um líquido ou um sólido azul-claro. Sua ligação foi descrita 
nas Seções 2.2 e 2.3. Em todas as fases, é paramagnético com um estado fundamental tripleto; isto é, os dois 
elétrons desemparelhados têm o mesmo spin, com a configuração eletrônica de valência sendo: 

| i uA E ji 4 | + F Do ï T E 11 = E | i „l 
Fal2S) Oy (25) Opl 2P) MulPy) TuléPy) To (Py) To (2Py) 
Este estado fundamental tripleto é simbolizado pelo termo “Lg . Nesse estado, o O; é um potente agente oxidante 
(veja a Eq. 8.28 e a discussão associada), mas, felizmente, a barreira cinética frequentemente é elevada. Se não 
fosse, quase toda a química orgânica teria de ser realizada em sistemas fechados. A molécula de O, apresenta dois 
estados excitados que ficam 94,7 e 157, 8 kJ mol"! acima do estado fundamental. O primeiro estado excitado é um 


estado simpleto (simbolizado pelo termo !Ag) com dois elétrons emparelhados de spin no nível 7g* ocupando um 
OM: 


mad tando dorm Docs todas Do vm AO 
Ts Oy Os op) TPY TAP Te (Px) Tg (2Py) 


No estado excitado superior (estado simpleto, !£*), os dois elétrons ocupam OM diferentes como no estado 
fundamental, mas têm spin opostos. A cor azul do O» líquido e sólido vem da excitação simultânea por um único 
fóton de duas moléculas de O, dos seus estados fundamentais para os excitados. A absorção de energia associada 
corresponde à absorção da luz na região do vermelho até o verde da parte visível do espectro (veja o Problema 
16.5 no final deste capítulo). O dioxigênio simpleto (o estado !As) pode ser gerado fotoquimicamente pela 
irradiação do O na presença de um corante orgânico como sensibilizador, ou não fotoquimicamente por reações 
como as 16.5 e 16.16.º 


H, 0; + NaOCI — O(A) + NaCl + H,0 (16.5) 


O O; simpleto é de vida curta, mas extremamente reativo, combinando-se com muitos compostos orgânicos — por 
exemplo, na reação 16.6, o O, (!Ag) age como um dienófilo em uma reação de Diels-Alder. 


O(A) i O 
- | (16.6) 
E a p Q 

Em altas temperaturas, o O, combina-se com a maioria dos elementos, exceto os halogênios, os gases nobres e 
o N2, a menos que sob condições especiais. As reações com os metais do grupo 1 são de particular interesse os 
óxidos, peróxidos, superóxidos e os subóxidos são produtos possíveis. Os comprimentos de ligação no O», [05] e 
no [05]” são 121, 134 e 149 pm (veja o Boxe 16.2), consistentes com um enfraquecimento da ligação causado por 
aumento da ocupação dos OM p* (veja a Fig. 2.10). 

A primeira energia de ionização do O, é 1168 kJ mol, e ele pode ser oxidado por agentes oxidantes muito 
fortes tais como o PtFs (Eq. 16.7). A distância de ligação de 112 pm no [05]" é consistente com a tendência para o 
O», o [05] e o [05]. Outros sais incluem o [0>]'[SbFs] (obtido da irradiação do O, e do F, na presença do SbFs, 
ou do OF; e do SbFs) e o [O2] [BF4] (Œq. 16.8). 


O, + PtF, — [0,]"|PtF;| (16.7) 
20, F, + 2BF, — 2/0,]"|BF4] + F; (16.8) 


A química do O, é um tópico enorme, e os exemplos de suas reações podem ser encontrados em todo este livro. 
Seu papel biológico será discutido no Capítulo 29, Volume 2. 


Ozônio 
O ozônio, Os, geralmente é preparado em concentração de até 10% pela ação de uma descarga elétrica entre dois 


tubos metalizados concêntricos em um aparelho denominado ozonizador. As descargas elétricas dos trovões 
convertem o O, em ozônio. A ação a radiação UV no O», ou no aquecimento do O, acima de 2750 K seguido por 


rápida extinção, também produz O». Em cada um desses processos, os átomos de O são produzidos e combinam-se 
com moléculas de O2. O ozônio puro pode ser separado de misturas de reação por liquefação fracionária. O 
líquido é azul e ferve a 163 K, dando um gás perceptivelmente azul com um odor peculiar encontrado ao redor de 
motores elétricos. As moléculas de O; são angulares (Fig. 16.4). O ozônio absorve fortemente na região do UV, e 
sua presença na atmosfera superior da Terra é essencial para a proteção da superfície do planeta contra a 
superexposição à radiação UV proveniente do Sol (veja o Boxe 14.6). 

O ozônio é altamente endotérmico (Eq. 16.9). O líquido puro é perigosamente explosivo e o gás é um agente 
oxidante fortíssimo (Eq. 16.10). 


-i 


10 (2)— 0g) A H? (O;, g, 298 K) =+142,7kJ mol’ 
(16.9) 


F| 


Os(g) +2H' (aq) + 20 = O(g) + H:0(1) 
E° =+4207V (16.10) 


O valor de Eº na Eq. 16.10 refere-se ao pH = 0 (veja o Boxe 8.1) e, em um pH maior, E fica menos positivo: +1,65 
V em pH = 7 e +1,24 V em pH = 14. A presença de altas concentrações de álcalis estabiliza o Os tanto térmica 
quanto cineticamente. O ozônio é muito mais reativo que o O, (daí o uso do O; na purificação da água; veja o 
Boxe 14.1). As reações 16.11-16.13 tipificam essa alta reatividade, conforme o faz a reação do ozônio com 
alquenos dando ozonídeos. 


O, + S + H,O — HySO, (16.11) 
O; +217 + H20 — O, + b + 20H] (16.12) 
40, + PbS — 40, + PbSO, (16.13) 





As discussões existentes nos livros-texto da teoria OM das moléculas diatômicas homonucleares frequentemente consideram as tendências em distâncias de ligação em [0:]*, 05, [02] e 
[02] (veja o Problema 2.10 do final do Capítulo 2) em termos da ocupação de orbitais moleculares. No entanto, a determinação da distância de ligação no íon superóxido [02]" não foi 
direta devido a problemas de desordem no estado sólido e, como resultado, a faixa de valores informados para d(0—0) é grande. A troca catiônica em NH; líquida foi utilizada para isolar 
o sal [1,3-(NMes)2CsH4] [05], - 3NH3 do [NMes] [05]. No estado sólido, cada íon [05]” é fixo em uma orientação particular em virtude de uma rede com ligação de hidrogênio. 

A figura vista a seguir mostra as interações N-H ---- O entre o solvato NH; e o [05]”, e as fracas interações C—H -..: O entre grupos do cátion metila e o [05]". Os parâmetros estruturais 
para as ligações de hidrogênio indicam que as interações são bem fracas. Consequentemente, o comprimento da ligação no ânion [0,]” não deve ser perturbado de modo significativo 
por sua presença. No [1,3-(NMes)2CsH4][0,] - 3NHs, há dois ânions cristalograficamente independentes com as distâncias de 0-0 de 133,5 e 134,5 pm. 


Leitura recomendada 


H. Seyeda and M. Jansen (1998) J. Chem. Soc., Dalton Trans., p. 875. 





Código de cores: O, vermelho; N, azul; C, cinza; H, branco, 
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Fig. 16.4 Estruturas do O; e do [05], e estruturas de ressonância contribuintes no Os. A ordem de ligação O-O no O; é 
considerada como 1,5. 


O ozonídeo de potássio, KO; (formado na reação 16.14), é um sal vermelho instável que contém o íon [05] 
paramagnético (Fig. 16.4). Os sais de ozonídeos são conhecidos para todos os metais alcalinos. Os compostos 
(Me4N][O;] e [Et4N][O;] foram preparados utilizando-se reações do tipo mostrado na Eq. 16.15. Os ozonídeos são 
explosivos, mas o [Me,NI[03] é relativamente estável, decompondo-se acima de 348 K (veja também as Seções 
11.6 e 11.8). 


2KOH + 50, — 2KO, + 505 + H0 (160.14) 


NH, liquida 


CsO; + [Mes NI[0.| = CsO; + [Mes NI[O:| 


(16.15) 


Os ozonídeos derivados de fosfito, (ROs)POs, são conhecidos desde o início dos anos 1960, e são produzidos in 
situ como precursores do oxigênio simpleto (Eq. 16.16). Os ozonídeos são estáveis somente a baixas temperaturas, 
e é somente com o uso de modernos métodos cristalográficos de baixa temperatura que os dados estruturais estão 
atualmente disponíveis. A Fig. 16.5 mostra a estrutura do ozonídeo derivado de fosfito preparado pelas etapas do 
esquema 16.17. No anel de POs, os comprimentos de ligação P-O e O-O são 167 e 146 pm, respectivamente; o 
anel é quase plano, com um ângulo diédrico de 7°. 


Baixa 
PhO | temperatura, PhO 
iS / 9 Y catalisado w 
PhO -* E ela piridina MO -> T = + 4 
sá PA o PAPA Os + oa) 
F 4 F, 
O dg e 
PhO = PhO 


(16.16) 





O: Fig. 16.5 Estrutura (por difração de raios X a 188 K) do ozonídeo derivado de fosfito EtC(CH,0);PO; [A. Dimitrov et al. 
q ~ (2001) Eur. J. Inorg. Chem., p.1929]. Código de cores: P, castanho; O, vermelho; C, cinza; H, branco. 


` 4 a A Es 
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(16.17) 


Enxofre: alótropos 


A alotropia do enxofre é complicada, e vamos descrever apenas as espécies bem estabelecidas. A tendência à 
catenação (veja a Seção 14.3) pelo enxofre é elevada e leva à formação de anéis de tamanhos e cadeias variáveis. 
Os alótropos de estrutura conhecida incluem os S6, S7, Ss, So Sio, S11, S12, Sig € Szo cíclicos (todos com anéis 
enrugados — por exemplo, as Figs. 16.6a-c) e o enxofre fibroso (catena-So, Figs. 16.6d e 3.20a). Na maioria 
destes, as distâncias de ligação S-S são 206 + 1 pm, indicativa de caráter de ligação simples; os ângulos de ligação 
S—S-S ficam na faixa de 102-108º. As conformações anulares do Se (cadeira) e do Sg (coroa) são facilmente 
previstas, mas outros anéis têm conformações mais complicadas. A estrutura do S; (Fig. 16.6b) é digna de nota 
por causa da ampla faixa de comprimentos de ligação S-S (199-218 pm) e ângulos (101,5-107,59). As energias de 
interconversão entre as formas cíclicas são muito pequenas. 
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fa: Fig. 16.6 Representações das estruturas de alguns alótropos do enxofre: (a) Se, (b) S7, (c) Ss e (d) catena-So (a cadeia 
= — continua em cada extremidade). 


O mais estável dos alótropos é o enxofre ortorrômbico (a forma a e estado-padrão do elemento) e ele ocorre de 
modo natural na forma de grandes cristais amarelos em áreas vulcânicas. A 367,2 K, a forma a transforma-se 
reversivelmente em enxofre monoclínico (forma B). As formas a e B contêm anéis de Sg; a massa específica da 
forma a é 2,07 g cm”, comparada com 1,94 g em para a forma P, na qual o agrupamento dos anéis é menos 
eficiente. No entanto, se os cristais simples da forma a são aquecidos rapidamente até 385 K, eles se fundem antes 
de ocorrer a transformação a — B. Se a cristalização ocorre a 373 K, os anéis de Sg adotam a estrutura da forma B, 
mas os cristais devem ser resfriados rapidamente até 298 K. Em repouso, a 298 K, ocorre uma transição B — a 
dentro de poucas semanas. O enxofre B funde a 401 K, mas este não é um ponto de fusão verdadeiro, pois ocorre 
algum rompimento dos anéis de Sg, fazendo com que o ponto de fusão diminua. 

O enxofre romboédrico (a forma p) compreende anéis de Se e é obtido pela reação de fechamento dos anéis 
16.18. Ele decompõe-se na luz em Sg e Sı2. 


dietil éter seco 


Se + 2HC] (16.18) 





S,Ch + H-54 


H CI 


(5), (SJ 


H Cl 


(16.8) (16.9) 


Fechamentos anulares semelhantes que começam no H,Sx (16.8) e SCl, (16.9) levam a anéis maiores, mas uma 
estratégia mais recente faz uso do [(CsH5),T1Ss| (16.10), o qual é preparado pela reação 16.19 e contém um ligante 
[Ss]” coordenado. O complexo de Ti(IV) reage com o SCl, dando o ciclo-Sy+5, permitindo a síntese de uma série 
de alótropos de enxofre. Todos os cicloalótropos são solúveis em CS». 





(16.10) 
2NH, + H-5 + 55; — [NH3]; 





Ss] 


OCsHel> lilh EP a Pe a 
HSR TN e CH TIS, (16.19) 





Pela rápida extinção do enxofre fundido a 570 K em banho de gelo, é produzido o enxofre fibroso (que é insolúvel 
em água). O enxofre fibroso, catena-S.o, contém infinitas cadeias helicoidais (Fig. 16.6d) e reverte-se lentamente 
em enxofre a em repouso. O enxofre a funde-se em um líquido amarelo móvel que escurece à medida que sobe a 
temperatura. A 433 K, a viscosidade aumenta enormemente, pois os anéis Ss quebram-se pela fissão homolítica de 
ligações S-S, dando birradicais que reagem juntos formando cadeias poliméricas que contêm < 10º átomos. A 
viscosidade atinge um máximo a =473 K, e, em seguida, cai até o ponto de ebulição (718 K). Nesse ponto, o 
líquido contém uma mistura de anéis e de cadeias mais curtas. O vapor acima do enxofre líquido, a 473 K, 
consiste principalmente em anéis de Ss, mas, em temperaturas mais elevadas, predominam moléculas menores, e, 
acima de 873 K, o S, paramagnético (um birradical, como o O) torna-se a principal espécie. A dissociação em 
átomos ocorre acima de 2470 K. 


Enxofre: reatividade 


O enxofre é um elemento reativo. Ele queima ao ar com uma chama azul dando o SO», e reage com o F2, o Cb eo 
Br, (esquema 16.20). Para a sintese de outros haletos e óxidos, veja as Seções 16.7 e 16.8. 


F3 am 
— SFe 


Se Cha SCl- (16.20) 
Br- l 
ei Sa Br- 


O enxofre não reage diretamente com o l, mas, na presença do AsF; ou do SbF; em SO; líquido, são produzidos 
os sais [S-I] [EFs] (E = As ou Sb), que contêm o cátion [S-I]" (16.11). Se é empregado um excesso de l, os 
produtos são [S>L][EFs]> (E = As ou Sb). O cátion [S214] tem a estrutura de “livro aberto”, apresentado na Fig. 
16.7. A ligação pode se considerada em termos do S, interagindo com dois íons [l2]" por meio da doação de um 
elétron desemparelhado no OM 7* de cada [15]' para um OM vazio de S. Com base na pequena ligação S-S, no 
modo de estiramento a 734 cm™, e em investigações teóricas, propõe-se que a ordem de ligação S-S fique entre 
2,2 e 2,4. Quando tratado com álcalis aquosos, o enxofre forma uma mistura de polissulfetos, [Sx]”, e politionatos 
(16.12), enquanto os agentes oxidantes o convertem no H;SO,. 
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Os hidrocarbonetos saturados são desidrogenados quando aquecidos com enxofre, e ocorrem reações 
posteriores com alquenos. Uma aplicação dessa reação é na vulcanização da borracha, na qual a borracha macia é 
reforçada pela ligação cruzada das cadeias de poli-isopreno, tornando-a adequada para uso em, pneus, por 
exemplo. As reações do enxofre com o CO ou com o [CNT produzem o OCS (16.13) ou o íon tiocianato (16.14), 
enquanto o tratamento com sulfitos produz tiossulfatos (Eq. 16.21). 








S9 = [54 pm 
l-I = 260 pm 
S-I = 283 e 322 pm 


>. Fig. 16.7 Estrutura do [S-14] determinada por difração de raios X a baixa temperatura para o sal [AsFs] [S. Brownridge 
q eal (2005) Inorg. Chem., vol. 44, p. 1660], e uma representação da ligação em termos do S, interagindo com dois [L]”. 
Código de cores: S, amarelo; I, castanho. 


O C $ N C S + - N C S 
(16.13) (16.14) 


H-0, 373K 
Na-50, + ¿S4 aU), AAR 





Na 2899 O; | 16.2] | 


A oxidação do Ss pelo AsFs ou pelo SbF; em SO; líquido (veja a Seção 9.5) produz sais que contêm os cátions 
[S4], [S] e [S19] (Fig. 16.8). Na reação 16.22, o AsFs age como um agente oxidante e um receptor de fluoreto 
(Eq. 16.23). 


SO, liquido 























Sa + 3AsF; Bi [Sg AsFgl+ + As F, [ 16.22) 


ASF: + de — Asp, + dr E 
| Ne (16.23) 
AsH; +EP — |AsP,| 


A oxidação de dois elétrons do Sg resulta em uma mudança da conformação anular (Fig. 16.8a). O cátion [S] 
vermelho foi originalmente descrito como azul, mas sabe-se atualmente que a coloração azul vem da presença de 
impurezas radicalares tais como o [Ss]'.! No Sg, todos os comprimentos de ligação S-S são iguais (206 pm), e a 
distância entre dois átomos de S no anel, um do outro, é maior que o somatório dos raios de van der Waals (r, = 
185 pm). Uma redeterminação da estrutura do sal [AsFs] do [Ss]! (Fig. 16.8c) indica (i) uma variação das 
distâncias da ligação S-S em torno do anel e (11) separações anulares cruzadas de S-S menores que o somatório 
dos raios de van der Waals; isto é, o [Ss] exibe interações transanula res. A interação transanular mais 
importante corresponde ao mais curto dos contatos S---:S, e a Fig. 16.8d mostra uma estrutura de ressonância que 
descreve uma contribuição ligante apropriada. 

O cátion [S,]* é quadrado (S-S = 198 pm) com ligação deslocalizada. Ele é isoeletrônico com o [P4]” (veja o 
exercício proposto na Seção 15.6). No [S19] (Fig. 16.8€), dois anéis enrugados de 7 membros estão conectados 
por uma cadeia de 5 átomos. A carga positiva pode ser considerada localizada nos dois centros S tricoordenados. 


Uma espécie cíclica tem uma forma anular, e uma interação transanular é aquela entre átomos em um anel. 


Selênio e telúrio 


O selênio possui diversos alótropos. O selênio monoclínico vermelho cristalino existe em três formas, cada qual 
contendo anéis de Seg com a conformação de coroa do Ss (Fig. 16.6c). O selênio negro consiste em anéis 
poliméricos maiores. O alótropo termodinamicamente estável é o selênio cinza, que contém infinitas cadeias 
helicoidais (Se-Se = 237 pm), cujos eixos ficam paralelos uns aos outros. 
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EX; Fig. 16.8 (a) Representação esquemática da estrutura do [Ss]. (b) Mudança da conformação do anel durante a oxidação 

~ do Sg em [Ss]. (c) Parâmetros estruturais do [Sg]?* a partir do sal [AsFs]-. (d) Uma estrutura de ressonância que responde 
pela interação transanular no [S]. (e) Estrutura do cátion [S,9]”*, determinada por difração de raios X para o sal [AsFs]|- 
[R.C. Burns et al. (1980) Inorg. Chem., vol. 19, p. 1423], e uma representação esquemática que mostra a localização da carga 
positiva. 


O selênio elementar pode ser preparado pela reação 16.24. Pela substituição do PhsPSe nesta reação pelo 
Ph5PS podem ser produzidos os anéis de composição SenSg -n (n = 1-5) (veja o Problema 4.42 no final do 
Capítulo 4). 


450201, + 4Ph,PSe — Seg + 4Ph, PCI, (16.24) 


O telúrio tem somente uma forma cristalina, que é um sólido branco-prateado com aparência metálica, e é 
1soestrutural com o selênio cinza. Os alótropos vermelhos do Se podem ser obtidos pelo rápido resfriamento do Se 
fundido e pela extração no CS». A fotocondutividade do Se (veja o Boxe 16.1) e do Te surge porque, no sólido, a 
lacuna de banda de 1,66 eV é pequena o suficiente para a influência da luz visível causar a promoção de elétrons 
dos OM ligantes preenchidos para os OM antiligantes não ocupados (veja a Seção 6.8). 

Embora o ciclo-Teg não seja conhecido como um alótropo do elemento, ele foi caracterizado no sal Cs3[Te22] 
que tem a composição [CS'|s[Teç> || Tes]-. 

Apesar de menos reativo, o Se e o Te têm semelhança química com o enxofre. Essa semelhança estende-se à 
formação de cátions como o [Sey]”', [Te,]”*, [Ses]”' e [Te]. O sal [Ses] [AsFs], pode ser obtido de maneira 
análoga ao [Ss|[AsFs|> em SO» líquido (Eq. 16.22), enquanto a reação 16.25 é realizada em ácido fluorossulfônico 


(veja a Seção 9.8). Os métodos mais novos utilizam haletos metálicos (por exemplo, o ReCl, e o WCls) como 
agentes oxidantes — por exemplo, a formação do [Tes]”* (Eq. 16.26). A reação 16.27 (no solvente AsF:) produz 
[Tes]**, 16.15, que não tem qualquer análogo de S ou de Se. 





4Se + 5206F: [Se4][50;F]; Seg][SOs F]; 
(16.25) 
2ReCL, + 15Te + Tecy "OO, »rTes)[ReCle] 
(16.26) 
6Te + 6AsF, 223, [Te | AsE,la + 2AsF; (16.27) 


As estruturas do [Ses]”*, do [Tes]”* e do [Seg] imitam as de seus análogos de S, mas o [Tes]”' existe em duas 
formas. No [Tes] [ReCls], o [Tes]? é estruturalmente semelhante ao [Sg]”' e ao [Ses], mas, no [Tes|[WCls]>, o 


cátion tem estrutura bicíclica, isto é, a estrutura de ressonância 16.16 é dominante. 
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16.5 Hidretos 


Água, H20 

Os aspectos da química da água já foram discutidos, como segue: 

e as propriedades da H20 (Seção 7.2); 

e os ácidos, bases e íons em solução aquosa (Capítulo 7); 

e a “água pesada”, D20 (Seção 10.3); 

e a comparação entre as propriedades da H20 e da D20 (Tabela 10.2); 
e a ligação de hidrogênio (Seção 10.6). 


A purificação da água está discutida no Boxe 16.3. 


Peróxido de hidrogênio, H202 


O mais antigo método para o preparo do H20, é a reação 16.28. A hidrólise do peroxidissulfato (produzido por 
oxidação eletrolítica do [HSO,]|” em altas densidades de corrente com o emprego de eletrodos de Pt) também foi 
uma importante rota para o H20, (Eq. 16.29). 


BaO, + H;SO, — BaSO, + H,0; (16.28) 
a ir a oxidação eletrolitica TOEN ai 
2/NH|[HSO, NH, )»[S:04] 
Hat) NE Em Ta E 
= 9/NH,[HSO,] + H20; (16.29) 


Hoje em dia, o H20, é produzido pela oxidação do 2-etilantraquinol (ou um derivado alquil correlato). O H202 
formado é extraído em água, e o produto orgânico é reduzido de volta ao material inicial. O processo está 
resumido no ciclo catalítico da Fig. 16.9. 








O mais simples dos métodos para a remoção de todos os solutos sólidos da água é a destilação, mas, devido ao alto ponto de ebulição e à entalpia de vaporização (Tabela 7.1), esse 
método é de alto custo. Se as impurezas são iônicas, a troca iônica é um modo efetivo (e relativamente barato) de purificação. O tratamento envolve a passagem da água por uma coluna 
de uma resina orgânica contendo grupos ácidos e, em seguida, por uma coluna semelhante contendo grupos básicos: 


Resina ácida 


[Resina-NR4]' [OH] +H' +X — [Resina —-NR;] X- + HO 
Resina básica 


Após o tratamento, é produzida água deionizada. As resinas são reativadas por tratamento com soluções de H,SO, diluído e Na2C0;, respectivamente. A osmose reversa a altas pressões 
também é um processo importante na purificação da água, com o acetato de celulose como a membrana usual. Esta membrana evita a passagem de solutos dissolvidos ou de impurezas 
insolúveis. À remoção de nitratos está destacada no Boxe 15.9. 

A purificação da água potável é um processo industrial complicado. A água pode ser abundante na Terra, mas impurezas como microrganismos, materiais particulados e produtos 
químicos geralmente a tornam inadequada para consumo humano. Os métodos de coagulação e de separação são empregados para remover muitas partículas. Na etapa de coagulação, 
os coagulantes são dispersos por toda a água por meio de mistura rápida. Segue-se um processo de floculação mais lento, no qual os coagulantes e as impurezas suspensas se juntam 
formando “flocos” que, então, podem ser separados por sedimentação. Os sais de alumínio e de ferro(Ill) são amplamente empregados nos estágios de coagulação, e o tratamento 
depende da formação de espécies poliméricas na solução. Os coagulantes pré-polimerizados estão comercialmente disponíveis e incluem o sulfato de polialumínio silicato (PASS, em 
inglês) e o sulfato poliférrico (PSF, em inglês). Cerca de dois terços de todo o Al>(S04)3 produzido industrialmente vai para os processos de tratamento de água, com a indústria de 
fabricação de papel consumindo cerca de metade dessa quantidade. 





Unidades de clarificação por floculação em uma estação de tratamento de água na Flórida, EUA. 


Leitura recomendada 


Encyclopedia of Separation Science (2000) ed. C.F. Poole, M. Cooke and I.D. Wilson, Academic Press, New York: J. Irving, p. 4469 — ‘Water treatment: Overview: ion exchange”; W.H. Höll, p. 
4477 — Water treatment: Anion exchangers: ion exchange: 

J.-Q. Jiang and N.J.D. Graham (1997) Chem. Ind., p. 388 — 'Pre-polymerized inorganic coagulants for treating water and waste water: 

Veja também o Boxe 14.1. 





4 
É 


H-0- Q 


Fig. 16.9 Ciclo catalítico empregado na produção industrial do peróxido de hidrogênio; o O, é convertido em H,O, durante a 
oxidação do alquilantraquinol orgânico. O produto orgânico é reduzido pelo H) em uma reação catalisada pelo Pd ou pelo Ni. 
Esses ciclos estão discutidos minuciosamente no Capítulo 25, no Volume 2. 


Algumas propriedades físicas do H20, estão apresentadas na Tabela 16.3. Assim como a água, ele tem forte 
ligação de hidrogênio. As soluções aquosas puras ou fortemente concentradas de HO, decompõem-se facilmente 
(Eq. 16.30) na presença de álcalis, de íons de metais pesados ou de catalisadores heterogêneos (por exemplo, a Pt 
ou o MnO)), e traços de agentes complexantes (por exemplo, a 8-hidroxiguinolina, 16.17) ou materiais 
adsorventes (por exemplo, o estanato de sódio, Na>[Sn(OH)]|) são frequentemente adicionados como 
estabilizadores. 


H.,04(1) —— H,0(1) +34 0s(g) 


A H” (298 K) = —98k] por mol de H-0, (16.30) 





(16.17) 


As misturas de H20, e materiais orgânicos ou outros materiais facilmente oxidados são perigosamente explosivas, 
e o H20, misturado com hidrazina já foi empregado como propelente de foguetes. Uma grande aplicação do H20- 
é na indústria de papel e polpa, onde ele substitui o cloro como agente branqueador (veja a Fig. 17.2). Outros usos 
são na forma de antisséptico, no controle da poluição da água e para a produção de peroxiborato de sódio (veja a 
Seção 13.7) e peroxicarbonatos (veja a Seção 14.9). 


Tabela 16.3 Propriedades selecionadas do H O 


Propriedade 
Aparência física a 298 K Líquido incolor (azul muito claro) 
Ponto de fusão/K 272,6 


Ponto de ebulição/K 


A Hº(298 K)/kJ mol”! 


425 (decompõe-se) 


—187,8 


A G°(298 K)/kJ mol! —120,4 


Momento de dipolo debye 1,57 
Distância da ligação 0-0 (fase gasosa)/pm 147,5 
Z.0-0-H (fase gasosa)/grau 95 


A Fig. 16.10 mostra a estrutura em fase gasosa do H207, e os parâmetros de ligação estão listados na Tabela 
16.3. O ângulo diédrico interno é sensível às vizinhanças (isto é, a extensão da ligação hidrogênio), e é 111º em 
fase gasosa, 90º no estado sólido e 180º no aduto Na,C,504 + H202. Neste último exemplo, o H20, tem uma 
conformação trans-plana, e os pares isolados de O parecem interagir com os íons Na”. Os valores do ângulo 
diédrico nos peróxidos orgânicos, ROOR, apresentam amplas variações (=80º-1459). 

E solução aquosa, o H20, é parcialmente 10nizado (Eq. 16.31), e, em solução alcalina, está presente na forma 
do íon [HO»]”. 


H-0- + H-0 = [H;0]" + [HO] 
K, 24x 10" (298K) (16.31) 


O peróxido de hidrogênio é um forte agente oxidante, conforme visto do potencial-padrão de redução (em pH = 0) 
na Eq. 16.32. Por exemplo, o H20, oxida o T em L, o SO; em H;SO, e (em solução alcalina) o Cr(III em Cr(VD. 
Oxidantes fortes como o [MnO4] e o Cl oxidam o H20; (Eqs. 16.33-16.35), e, em solução alcalina, o H20, é um 
bom agente redutor (Eq. 16.36). 


H-0; + 2H* +2e = 2H,0 E° = +1,78 V (16.32) 
O +2H' + 27 = HO, Eº = +0,70 V (16.33) 





Fig. 16.10 Estrutura em fase gasosa do H,0,. As direções em que os pares isolados apontam são indicadas pelos cilindros 
verdes. O ângulo mostrado como 111º é o ângulo dieédrico interno, o ângulo entre as fases contendo cada unidade de OOH; veja 
a Tabela 16.3 para outros parâmetros de ligação. 


2[MnO,| + 5H,0, + 6H! — 2Mn?* + 8H,0 +50, 


(16.34) 

CL, + H,O; — 2HCI + O; (16.35) 
O, + 2H,0 + 27 = H,0, + 2[0H]- 

E "jon ]=1 = = (), L5 Y (16.36) 


Estudos com marcadores utilizando o !80 mostram que nessas reações redox o H(!O)} é convertido em 
(180), comprovando que nenhum oxigênio do solvente (que não é marcado) é incorporado, e a ligação O-O não é 
quebrada. 





Considere os dados do Apêndice 11 para determinar o AG*(298 K) para a oxidação do [Fe(CN)]” pelo 
H20, em solução aquosa em pH = 0. Comente a respeito da significância do valor obtido. 


Em primeiro lugar, procure as meias-equações apropriadas e os valores de Eº correspondentes: 
[Fe(CNJ] (ag) +e = [Fe(CNJl (ag) E = +0,36 V 
HO, (aq) + 2H" (ag) + 2e7 = 2H,0(]) E” = +1.78 V 
O processo redox global é: 
2[Fe(CN)s] (aq) + H,0,(aq) + 2H* (aq) 
— 2[Fe(CN) |" (aq) + 2H50(1) 

E célula = 1,78 — 0,36 = 1,42 V 
AG O98 K) = —zFEº ula 

—2 x 96485 x 1,42 x 107° 


= —W4ktTmol! 


O valor de AGº é grande e negativo, mostrando que a reação é espontânea e chega à conclusão. 





l. Em solução aquosa, em pH = 14, o [Fe(CN)]” é reduzido pelo H,0,. Determine as meias-equações relevantes no 
Apêndice 11 e calcule o AG*(298 K) para a reação global. 


[Resp.: —98 kJ por mol de H203] 


2. Em pH = 0, o H,0, oxida o ácido sulfuroso aquoso. Determine as meias-equações apropriadas no Apêndice 11 e determine 
o AG*(298 K) para a reação global. 
[Resp.: 311 kJ por mol de H,04] 


3. A oxidação do Fe?” em Fe** pelo H2O, aquoso (em pH = 0) é termodinamicamente mais ou menos favorecida quando os 
íons Fe”* estão na forma do [Fe(bpy):|”* ou do [Fe(OH),)]*? Quantifique sua resposta determinando o AGº(298 K) para 
cada redução. 

[Resp.: Menos favorecida para o [Fe(bpy)] +; AGº = —145; —195 kJ por mol de H203] 


Veja também o Problema 8.8 no final do Capítulo 8. 





(a) 





(b) 


e: Fig. 16.11 Estruturas (por difração de raios X) de (a) [V(02)(O) (bpy)] no sal de amônio hidratado [H. Szentivanyi et 
“e al. (1983) Acta Chem. Scand., Ser. A, vol. 37, p. 553] e (b) [MO:(02)4(O)(u-OOH),]™ no sal de piridínio [J.-M. Le 

Carpentier et al. (1972) Acta Crystallogr., Sect. B, vol. 28, p. 1288]. Os átomos de H na segunda estrutura não foram 
localizados, mas foram adicionados aqui para maior clareza. Código de cores: V, amarelo; Mo, azul-escuro; O, vermelho; N, 
azul-claro; C, cinza; H, branco. 


A desprotonação do H202 dá o [OOHT (Eq. 16.31) e a perda de um segundo próton produz o íon peróxido, 
[05]”. Além dos sais de peróxido, tais como os dos metais alcalinos (veja a Seção 11.6), são conhecidos muitos 
complexos peróxido. A Fig. 16.11 mostra dois desses complexos, um dos quais ainda contém o íon [00H] em 
um modo em ponte. As distâncias de ligação O-O típicas para grupos peróxido coordenados são =140-148 pm. 
Outros complexos peróxido são descritos em outros lugares deste livro (por exemplo, a Fig. 21.12 e a discussão 
que a acompanha, no Volume 2) e incluem modelos para o centro ativo na citocromo c oxidase (veja o final da 
Seção 29.4, no Volume 2). 


Hidretos H2E (E = S, Se, Te) 


Os dados físicos selecionados do sulfeto, seleneto e telureto de hidrogênio estão listados na Tabela 16.4 e 
ilustrados nas Figs. 10.7 e 10.8. O sulfeto de hidrogênio é mais tóxico que o HCN, mas, como o H2S apresenta um 
odor muito característico de ovos podres, sua presença é facilmente detectada. É um produto natural do 
decaimento de matéria que contém S, e está presente em minas de carvão, poços de gás e nascentes de enxofre. 
Onde ele ocorre em depósitos de gás natural, o H5S é removido pela absorção reversível em uma solução de uma 
base orgânica, sendo convertido a S por oxidação controlada. A Fig. 16.2 mostrou a crescente importância da 
recuperação do enxofre do gás natural como fonte de enxofre comercial. Em laboratório, o H2S historicamente era 
preparado pela reação 16.37 em um aparelho de Kipp. A hidrólise dos sulfetos de cálcio ou de bário (por exemplo, 
a Eq. 16.38) produz H2S mais puro, mas o gás ainda é comercialmente disponível em pequenos cilindros. 


Tabela 16.4 Dados selecionados para H5S, H;Se e H5Te 


H:S HSe HiTe 


Nome! 


Aparência física e características 
gerais 


Sulfeto de hidrogênio 


Gás incolor; odor desagradável de 
ovos podres; tóxico 


Seleneto de hidrogênio 


Gás incolor; odor desagradável; 
tóxico 


Telureto de hidrogênio 


Gás incolor; odor desagradável; 
tóxico 


Ponto de fusão/K 187,5 207 224 
Ponto de ebulição/K 214 232 271 
Avap Hº(p.eb.)/KJ mol”! 18,7 19,7 19,2 
As Hº(298 K)/kJ mol”! —20,6 +29,7 +99,6 
pka(1) 7,04 4,0 3,0 
pka(2) 19 — — 
Distância da ligação E-H/pm 134 146 169 
ZH-E-H / grau 92 91 90 


Os nomes IUPAC de sulfano, selano e telano são raramente usados. 


FeS(s) + 2HCli ag) — H-$(g) + FeCls(ag) 
Cas + 2H,0 — H-5 + Cal OH) 


(10.37) 
(16.38) 


O seleneto de hidrogênio pode ser preparado pela reação 16.39, e pode ser utilizada uma reação semelhante para 
formar o H»Te. 


AhSes + 6H,0 — 3H,Se + 2AI(OH): (16.39) 


As entalpias de formação do H2S, do H5Se e do H;Te (Tabela 16.4) indicam que o sulfeto pode ser preparado por 
combinação direta do H, e do enxofre (ebulição), e é mais estável em relação à decomposição em seus elementos 
do que o H,Se e o HTe. 

Assim como a H20, os hidretos dos elementos posteriores do grupo 16 têm estruturas angulares, mas os 
ângulos de =90º (Tabela 16.4) são significativamente menores que o da H2O (105º). Isto sugere que as ligações E- 
H (E = S, Se ou Te) envolvem o caráter p vindo do átomo central (isto é, pouca ou nenhuma contribuição do 
orbital de valência s). 

Em solução aquosa, os hidretos comportam-se como ácidos fracos (Tabela 16.4 e Seção 7.5). A constante de 
segunda dissociação ácida do H5S é =10!º e, dessa maneira, os sulfetos de metais são hidrolisados em solução 
aquosa. A única razão pela qual muitos sulfetos de metais podem ser isolados pela ação do H2S em soluções dos 
seus sais é que os sulfetos são extremamente insolúveis. Por exemplo, um teste qualitativo do H5S é sua reação 
com o acetato de chumbo aquoso (Eq. 16.40). 


H-5 ! Phi O-CCH, jy — PhS 


ppt negro 


Sulfetos como CuS, PbS, HgS, CdS, B1i2S3, As2S3, Sb,S3 e SnS têm produtos de solubilidade (veja as Seções 7.9 e 
7.10) menores que =10º, podendo ser precipitados pelo H)S na presença de HC1 diluído. O ácido suprime a 
ionização do H5S, diminuindo a concentração do S™ em solução. Sulfetos como ZnS, MnS, NiS e CoS, com 
produtos de solubilidade na faixa de =10!º a 10º, são precipitados unicamente de soluções neutras ou alcalinas. 

A protonação do H2S em [H;S]" pode ser obtida utilizando-se o superácido HF/SbF; (veja a Seção 9.9). O sal 
[Hs5S][SbFs| é um sólido cristalino branco que reage com o vidro de quartzo. Os dados espectroscópicos 
vibracionais para o [H;S]' são consistentes com uma estrutura piramidal triangular como a do [H50]". A adição do 
MeSCl ao [HsSI[SbFs], a 77 K, seguida de aquecimento da mistura até 213 K, produz o [MesSI[SbFs], que é 
estável abaixo de 263 K. Os dados espectroscópicos (RMN, IV e Raman) são consistentes com a presença do 
cátion piramidal triangular [MesS7”. 


Polissulfanos 


Os polissulfanos são compostos do tipo geral H,Sx, em que x > 2 (veja a estrutura 16.8). O enxofre dissolve-se em 
soluções aquosas de sulfetos de metais do grupo 1 ou 2 (por exemplo, o NaS) produzindo sais de polissulfetos 
(por exemplo, o Na,Sx). A acidificação de tais soluções dá uma mistura de polissulfanos na forma de um óleo 
amarelo, que pode ser destilado fracionariamente produzindo o HS» (x = 2-6). Um método alternativo de síntese, 
especialmente útil para os polissulfanos com x > 6, é pela reação de condensação 16.41. 


2H58 + 8,C€ — H58, 5 + 2HCI (16.41) 


91º 7 | a 
s—L S 
133pm / 206pm 


F 


H 





(16.18) 


A estrutura do H2S2 (16.18) assemelha-se à do H20; (Fig. 16.10) com um ângulo diédrico interno de 90,5º em fase 
gasosa. Todos os polissulfanos são termodinamicamente instáveis em relação à decomposição em H2S e S. Sua 
utilização no preparo de espécies ciclo-Sn foi descrita na Seção 16.4. 


16.6 Sulfetos, polissulfetos, polisselenetos e politeluretos metálicos 


Sulfetos 
As descrições dos sulfetos metálicos já abordadas incluem: 


e as estruturas da blenda de zinco e da wurtzita (Seção 6.11, Figs. 6.19 e 6.21); 
e a precipitação dos sulfetos metálicos utilizando o H2S (Seção 16.5); 

e os sulfetos dos metais do grupo 14 (Seção 14.11); 

e os sulfetos dos elementos do grupo 15 (Seção 15.14). 


Os sulfetos dos metais do grupo 1 e 2 apresentam os tipos de estrutura da antifluorita e do NaCl, respectivamente 
(veja a Seção 6.11), e são sais 1ônicos típicos. No entanto, a adoção da estrutura do tipo NaCl (por exemplo, pelo 
PbS e pelo MnS) não pode ser vista como um critério para caráter iônico, conforme já discutimos na Seção 14.11. 
A maioria dos sulfetos de metais do bloco d cristaliza com uma estrutura do tipo NiAs (por exemplo, FeS, Cos, 
NiS) (veja a Fig. 15.10) ou com uma estrutura da blenda de zinco ou da wurtzita (por exemplo, ZnS, Cds, HgS) 
(veja as Figs. 6.19 e 6.21). Os dissulfetos de metais podem adotar a estrutura do Cdl, [por exemplo, TiS? e SnS» 
com centros de metal(TV)], porém outros tais como o FeS, (piritas de ferro) contêm íons [S,]”. Estes últimos são 
formalmente análogos aos peróxidos e podem ser considerados sais de H5S». 

O íon paramagnético azul [S2] é um análogo do íon superóxido e foi detectado em soluções de sulfetos de 
metais alcalinos em acetona ou dimetilsulfóxido. Não são conhecidos sais simples contendo [S2], mas a cor azul 
do mineral aluminossilicato ultramarino é devida à presença dos ânions radicalares [S2] e [Ss] (Boxe 16.4). 


Polissulfetos 


Os íons polissulfeto [Sx] não são preparados pela desprotonação dos polissulfanos correspondentes. Em vez 
disso, os métodos de síntese incluem as reações 16.19 e 16.42, e a reação do H5S com S suspenso em solução de 
NH,0H que produz uma mistura de [NH,|-[S4] e [NH4 |5[Ss]. 


EINGIL] Mejk Val] 


ICs S 1 Sa ai JCs, Ss | 16.42) 





25.215 pm 
e a E n 


103º 


(16.19) 


Os polissulfetos dos metais do bloco s estão bem estabelecidos. O íon [S;]” é angular (16.19), mas, à medida que 
aumenta o comprimento da cadeia, ele desenvolve uma torção helicoidal, tornando-se quiral (Fig. 16.12a). A 
química de coordenação desses ânions leva a alguns complexos, como aqueles das Figs. 16.12 e 22.26b. Para 
cadeias com quatro ou mais átomos de S, o ligante [Sx]? frequentemente quela a um centro de metal ou faz uma 
ponte entre dois centros. A estrutura do [AuSo] (Fig. 16.12d) ilustra um caso no qual é necessário uma cadeia 
longa para satisfazer ao fato de o centro Au(I) favorecer um arranjo linear de átomos doadores. 

O radical cíclico [Ss] foi preparado pela reação 16.43. No [Ph,PI[Ss], o ânion adota uma conformação de 
cadeira, com duas ligações S-S significativamente maiores que as outras quatro (estrutura 16.20). 


2[Ph4P][N;] + 22H58 + 20Me;SiN; 
—» 2[PhaP|[S;] + 10(MesSi)aS + 11 [NHg] [Na] + 11N- 
(16.43) 


263 
z es pm 


s- - 


fik. 


“206 pm 


(16.20) 





(b) (e) 





(d) (e) 


>. Fig. 16.12 Estruturas (por difração de raios X) de (a) [Ss]? no sal [H;NCH,CH,NH;][S$] [P. Bottcher et al. (1984) Z. 

“» Naturforsch., Teil B, vol. 39, p. 416], (b) [Zn(S4),]” no sal tetraetilamônio [D. Coucouvanis et al. (1985) Inorg. Chem., 

vol. 24, p. 24], (c) [Mn(Ss)(So)]” no sal [Ph,P]* [D. Coucouvanis et al. (1985) Inorg. Chem., vol. 24, p. 24], (d) [AuS9] 

no sal [AsPh4]* [G. Marbach et al. (1984) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 23, p. 246], e (e) [So)Cu(u-Sg)Cu(Ss)|4" no sal [Ph4PT TA. 
Müller et al. (1984) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 23, p. 632]. Código de cores: S, amarelo. 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 16.4 Azuis ultramarinos 








Máscara mortuária de Tutancâmon, Museu do Cairo, Egito. 


O mineral metamórfico e macio lápis-lazúli (ou lazurita) é uma riqueza natural que era apreciada pelos antigos egípcios por sua cor azul e era cortado, esculpido e polido para usos 
ornamentais. A fotografia ilustra seu uso na elaborada decoração da máscara mortuária de Tutancâmon. Os depósitos naturais de lápis-lazúli ocorrem, por exemplo, no Afeganistão, 
no Irá e na Sibéria. O lápis-lazúli em pó é uma fonte natural do pigmento azul ultramarino. Ele está relacionado ao mineral aluminossilicato sodalita, Nas[Al6Si6024]Cl2, cuja estrutura 
é mostrada ao lado. As cavidades na estrutura de aluminossilicato contêm cátions Na” e ânions CI”. A substituição parcial ou total do CI” pelos ânions radicalares [S2] e [S3]” resulta 
na formação do Nag[AlsSis0>4][CI,Sn]2. Também pode ocorrer a substituição adicional de íons (por exemplo, 2Na* para Ca?*). A presença dos íons calcogeneto dá origem à 
pigmentação azul. As quantidades relativas de [S2] e [S3]” presentes determinam a cor do pigmento: no espectro de UV-VIS, o [S]" absorve em 370 nm e o [$3]", em 595 nm. 
Portanto, os cromóforos [S,]” e [53] dão origem às cores amarela e azul, respectivamente. Em alguns casos, há presença do [S4]” vermelho. Nos ultramarinos artificiais, a proporção 
de diferentes íons [Sn] pode ser controlada, produzindo, assim, uma gama de cores do verde ao azul ao violeta ao rosa. O ultramarino sintético é produzido pelo aquecimento da 
caolinita (veja o Boxe 14.10), Na2C0; e enxofre juntos. Esse método significa que o SO; é produzido, e a dessulfurização dos gases residuais deve ser realizada para satisfazer as 
exigências legislativas. Métodos mais ecologicamente corretos de produção estão sendo pesquisados (veja a lista de leitura recomendada a seguir). 





Parte da estrutura tridimensional da sodalita. A estrutura do aluminossilicato é representada por barras; os íons Na” (laranja) e CI” (verde) ocupam as cavidades. 


Leitura recomendada 


E. Climent-Pascual, J. Romero de Paz, J. Rodríguez-Carvajal, E. Suard and R. Sáez-Puche (2009) Inorg. Chem., vol. 48, p. 6526 — ‘Synthesis and characterization of the ultramarine- 
type analog Nag x[SiçAlç024](S2,93,C03)1-2: 

N. Gobeltz-Hautecoeur, À. Demortier, B. Lede, J.P. Lelieur and C. Duhayon (2002) Inorg. Chem., vol. 41, p. 2848 — ‘Occupancy of the sodalite cages in the blue ultramarine pigments’. 

S. Kowalak, A. Janowska and S. taczkowska (2004) Catal. Today, vol. 90, p. 167 — ‘Preparation of various color ultramarine from zeolite A under environment-friendly conditions: 

D. Reinen and G.-G. Linder (1999) Chem. Soc. Rev., vol. 28, p. 75 —'The nature of the chalcogen colour centres in ultramarine-type solids.. 


Polisselenetos e politeluretos 


Embora os análogos de Se e de Te de polissulfanos não vão além do H;Se, e H> Te, mal-caracterizados, a quimica 
dos polisselenetos, politeluretos e de seus complexos metálicos é bem estabelecida. As Eqs. 16.44-16.47 ilustram 
preparações de sais do [Sex]? e do [Tex]”: veja a Seção 11.8 para detalhes dos éteres de coroa e dos criptandos. 
Também podem ser empregadas condições solvotérmicas para a síntese dos ânions [Sex]? e [Tex]. Por exemplo, 
quando o Cs2C0O; e o Se reagem em solução de MeOH superaquecida, o Cs;CO3 facilita o desproporcionamento 
do Se em [Sex]? e oxiânions. Um exemplo desse tipo de abordagem é dado no exercício proposto 3, visto a seguir. 


DMF l 


4Se + K,8c, + 2[Ph,P|Br — [PhP] [Ses] + 2KBr (16.45) 


l e DME. 15-corva-5 
3Se + KsSe; 





|K(15-coroa-5)|»[Ses| (16.46) 


L2-diamincetano, copt-222/2; mep à 
| = [K (cript-222) |- [Te] 


(16.47) 


2k + 3Te 




















(16.22) 


Estruturalmente, os íons polisselenetos e politeluretos menores assemelham-se aos seus análogos polissulfetos 
— por exemplo, o [Tes]” tem a estrutura 16.21 com uma cadeia helicoidalmente torcida. As estruturas de ânions 
maiores são menos simples — por exemplo, o [Tes] (16.22) pode ser considerado em termos dos ligantes [Te] 
e [Tes]” ligados a um centro de Te”*. De modo semelhante, o [Se]? pode ser descrito em termos de dois ligantes 
[Ses]” quelando-se a um centro de Se”'. A química de coordenação dos ânions em cadeia [Sex] e [Tex]? foi 
desenvolvida de forma significativa desde 1990. Os exemplos incluem o [(Te,) Cu(u-Tes)Cu(Tey)]” e o 
[(Ses)>In(u-Ses)In(Se,)»]” (ambos têm ligantes em ponte e de quelação), o [Pt(Se4)3]” octaédrico com ligantes 
quelantes [Ses]”, o [Zn(Te:)(Tes)J”, o [Cr(Tes)3]” e o [Aus(TeSe,)»]” (16.23) que contém um raro exemplo de 
ânion policalcogeneto misto Se/Te coordenado a metal. 














Código de cores: 
Au, vermelho; Te, azul; Se, amarelo. 


(16.23) 





1. O [TeSe,]” e o [TeSe;]” apresentam estruturas angulares e piramidais triangulares, respectivamente. Explique essas 
estruturas em termos dos elétrons de valência disponíveis, e represente um conjunto de estruturas de ressonância para o 
[TeSes|”. Assegure-se de que cada átomo obedeça à regra do octeto. 


2. O íon [Te(Ses),|” contém dois ligantes bidentados [Se,|” coordenados a um centro de telúrio plano quadrado. (i) Qual é o 
estado de oxidação do Te no [Te(Ses)>]”“? (ii) Cada anel de TeSes tem uma conformação de cadeira. Represente a estrutura 
do [Te(Ses)>|”, dado que o átomo de Te localiza-se em um centro de inversão. 


3. O [MnCls(ciclam)]Cl reagiu com o selênio elementar na presen ça do Cs,/CO; em MeOH, a 150°C, em um tubo de ensaio 
selado durante 20 h. Após esse período, a mistura foi resfriada lentamente até a temperatura ambiente, e formaram-se 
cristais do produto X. X é um complexo de manganês(IN) e contém 21,03% de C, 4,24% de H e 9,81% de N. (a) Sugira 
como o ligante ciclam coordena-se a um ion de metal. (b) Sugira uma fórmula molecular e uma possível estrutura para X. 


1— NH HN —+, 


Pi 
4 
Y Fi 
A = J 
— NH HN — 
4 f 
ks Fi 


ciclam 


[Resp.: Veja A. Kromm et al. (2008) Z. Anorg. Allg. Chem., vol. 634, p. 2191] 


16.7 Haletos, oxialetos e haletos complexos 


Ao contrário da tendência encontrada em grupos anteriores, a estabilidade do mais baixo estado de oxidação (+2) 
do átomo central nos haletos dos elementos do grupo 16 diminui à medida que se desce no grupo. Isto está bem 
exemplificado nos haletos discutidos na presente seção. Nossa discussão está confinada aos fluoretos de O, e os 
fluoretos e cloretos de S, Se e Te. Os brometos e iodetos dos elementos posteriores são semelhantes aos seus 
análogos cloretos. Os compostos de O com Cl, Br e I estão descritos na Seção 17.8. 


Fluoretos de oxigênio 


O difluoreto de oxigênio, OF, (16.24), é altamente tóxico e pode ser preparado pela reação 16.48. As propriedades 
selecionadas estão listadas na Tabela 16.5. Embora o OF, seja formalmente o anidrido do ácido hipofluoroso, 
HOF, ocorre apenas a reação 16.49 com água e isto é muito lento a 298 K. Com álcalis concentrados, a 
decomposição é muito mais rápida, e, com vapor d'água, ela é explosiva. 


| s | | | pia 
E i T aai a , 
103" 
(16.24) 
NaOH + 2F, — OF- + 2NaF + HQ (16.48) 
H,O + OF, — O, + 2HF (16.49) 


O OF, puro pode ser aquecido até 470 K sem decomposição, mas reage com muitos elementos (formando 
fluoretos e óxidos) à temperatura ambiente, ou ligeiramente acima dela. Quando submetido à radiação UV em 
uma matriz de argônio a 4 K, é formado o radical OF (Eq. 16.50) e, mediante aquecimento, os radicais se 
combinam formando difluoreto de dioxigênio, O2F2. 


radiação UW 
— 


OF; OF +F (16.50) 


O difluoreto de dioxigênio também pode ser formado pela ação de uma descarga de alta voltagem em uma mistura 
de O, e F2, a 77-90 K e pressão de 1-3 kPa. As propriedades selecionadas do OsF» estão listadas na Tabela 16.5. 
A decomposição em baixa temperatura do OF, inicialmente produz radicais OF . Mesmo em baixas 
temperaturas, o OF, é um agente fluoretador extremamente forte — por exemplo, ele inflama-se com o Sa 93 K, 
e reage com o BF; (Eq. 16.8) e o SbF; (Eq. 16.51). O OsF, é um dos mais fortes agentes fluoretadores oxidantes 
conhecidos, e isto está bem exemplificado pelas reações com óxidos e fluoretos de urânio, plutônio e netúnio (por 
exemplo, as reações 16.52 e 16.53). Essas reações ocorrem em temperaturas ambientes ou abaixo destas, ao 
contrário das altas temperaturas necessárias para formar o UFs, PuFs e o NpFs utilizando o F, ou fluoretos de 
halogênios como agentes fluoretadores. No entanto, por causa da alta reatividade do O2F2, a escolha das condições 
apropriadas para a reação é crucial para poder ter controle da reação. 


Tabela 16.5 Propriedades físicas selecionadas dos fluoretos de oxigênio e de enxofre 


Propriedade OF, 0,F> S2F> F$S=S SF4 SFe S2F10 
Aparência Gás incolor Sólido amarelo Gás incolor; Gás incolor Gás Gás Líquido 
física e (amarelo muito abaixo de 119 K; extremamente incolor; tóxico; incolor; incolor; 
características claro); explosivo decompõe-se tóxico reage altamente extremamente 
gerais e tóxico acima de 223 K violentamente com estável tóxico 
água 


Ponto de 49 119 140 108 148 222 (sob 220 


fusão/K pressão) 


Ponto de 128 210 288 262 233 subl. 209 303 
ebulição/K 

Ar H° (298 K)/ +24,7 +18,0 —763,2 —1220,5 

kJ mol”! 

Momento de 0,30 1,44 0,64 0 0 
dipolo/D 

Distância da 141 157,5 163,5 160 164,5(ax) 156 156 
ligação E- 154,5 (eg) 

F/pm*141 


'Para outros dados estruturais, veja o texto. 





20,F; + 2SbF; — 2[0,]" [SbE;]" + E; (16.51) 
NpF4 + O5F; — NpFs +0; (16.52) 


A forma molecular do OF- (16.25) assemelha-se à do H20, (Fig. 16.9), embora o ângulo diédrico interno seja 
menor (87º). A ligação O-F muito longa provavelmente responde pela facilidade da dissociação no O2F' e no F’. 
As estruturas 16.26 mostram representações de ligação de valência que refletem as ligações O-F longas e O-O 
curtas; compare a distância da ligação O—O com as do O, e íons derivados (Seção 16.4) e do H20; (Tabela 16.3). 


E F F E 
10904 : 
T ; / 
o —— q 00 — 00 
157,5 pm / 122 pm / + 
F F F- 
(16.25) (16.26) 


Fluoretos e oxifluoretos de enxofre 


A Tabela 16.5 enumera algumas propriedades dos fluoretos de enxofre mais estáveis. Os fluoretos SF4 e S2F2 
podem ser preparados a partir da reação com o SCl, e o HgF em temperaturas elevadas. Ambos os fluoretos são 
altamente instáveis. O difluoreto de dienxofre existe na forma de dois isômeros: SF (16.27) e F5S=S (16.28), 
com o SF; (obtido do AgF e S a 398 K) isomerizando-se facilmente em F,S=S. A estrutura do S>F, é como a do 
O-2F2, com um ângulo diédrico interno de 88º. As distâncias da ligação S-S em ambos os isômeros são muito 
curtas e implicam caráter de múltipla ligação (compare =206 pm para um uma ligação S-S simples, e 184 pm no 
[S514]”*, Fig. 16.7). Para o SF», as contribuições das estruturas de ressonância análogas àquelas apresentadas para 
o OF, são Importantes, enquanto, para o S=SF,, podemos escrever: 


Ambos os isômeros são instáveis em relação ao desproporcionamento em SF, e S, e são extremamente reativos, 
atacando o vidro e sendo rapidamente hidrolisados pela água e álcalis (por exemplo, a Eq. 16.54). 


|) pm 
LETT o i 


108” à 186 pm S; 
i / Ra F 
5 5 ` \ 


163,5 pm / 189 pm F 
F ZF-5-F = 92,5° 
Z8-S-F=107,5º 
(16.27) (16.28) 
2S=SF, + 2[0H] + H:O — 1S; + [8,05] + 4HF 


E, À Jorck SIS) | N, 

= I | N | 

a \ / Rd 

. a, i pa are L 
BF, w o A CsF 
i Fa 
HU H,O 
RE SOF, +2HF ——* 80, + HI 

(reação violenta) 2 2 


r 





N Catalisador 0, NO, 
i a 
\ RC = N EN 
\ SOF, 
r ` 
SOF, +IF, RCE N=SF, 


Fig. 16.13 Reações selecionadas do tetrafluoreto de enxofre. 


O tetrafluoreto de enxofre, SF4, é mais bem preparado pela reação 16.55. Ele está disponível comercialmente e é 
utilizado como agente fluoretador seletivo — por exemplo, ele converte os grupos carbonila em grupos CF, sem 


destruir qualquer insaturação na molécula. As reações representativas são mostradas na Fig. 16.13. O SF, 
hidrolisa-se rapidamente, devendo ser manuseado em condições isentas de umidade. 


MeCN. 480 E Ea 
3SCL + 4NaF ~ IK SF, +S Cl +4NaCl (16.55) 


A estrutura do SF4, 16.29, é derivada de uma bipirâmide triangular e pode ser explicada em termos do modelo 
RPECV. As distâncias de ligação S—Fax e S—Feq são bem diferentes (Tabela 16.5). A oxidação pelo O; na ausência 
de um catalisador formando o SOF; é lenta. A estrutura do SOF4, 16.30, está relacionada à do SF4, mas com as 


distâncias de ligação S—Fax e S—Feq que são próximas em valor. 








F 
E P 
o= sY" Vo F 
140 pm Ny | 
E 5 
| o r” | Dag: 
S5—-Fa = 1537,53 pm 
S-F = 155 pm F 
(16.29) (16.30) (16.31) 


Entre os fluoretos de enxofre, o SFs, 16.31, destaca-se por sua alta estabilidade e falta de reatividade química. 
Sua ligação foi discutida na Seção 5.7. O SFs encontra-se comercialmente disponível e é formado pela queima do 
enxofre em F2. Ele tem alta constante dielétrica e sua principal aplicação é como isolante elétrico. No entanto, o 
SF, que penetra na atmosfera é de longa duração, e as emissões são controladas segundo o Protocolo de Quioto 
(veja o Boxe 14.7). Sua falta de reatividade (por exemplo, ele não é afetado pelo vapor d'água a 770 K ou álcalis 
fundido) é cinética, em vez de termodinâmica em sua origem. O valor de A,Gº para a reação 16.56 certamente 
indica espontaneidade termodinâmica. Surpreendentemente, foi mostrado que o SF é um agente fluoretador 


reativo em relação a compostos organometálicos de Ti e Zr de baixa valência (por exemplo, a reação 16.57, que 
envolve derivados da ciclopentadienila). 


SF, + 3H,0 — SO, + 6HF 


A,Gº(298K) = -221 kJ mol” ' (16.56) 


SF. 
tem peratura 
ambiente 


(16.57) 





A preparação do SFG a partir do S e do F, produz pequenas quantidades de S2Fiọ e o rendimento pode ser 
otimizado pelo controle das condições de reação. Uma rota alternativa é a reação 16.58. As propriedades 
selecionadas do S2F10 estão listadas na Tabela 16.5. 


ISF.CI + H, >» S,F, + 2HC (16.58) 





(16.32) 


As moléculas do S5Fj têm a estrutura alternada 16.32. O comprimento de ligação S-S de 221 pm é 
significativamente maior que as ligações simples no S elementar (206 pm). Ele sofre desproporcionamento quando 
aquecido (Eq. 16.59) e trata-se de um forte agente oxidante. Uma reação interessante é aquela com a NH3 
produzindo o N=SF; (veja a estrutura 16.66). 


40 K 





S2Fio —» SF, + SF; (16.59) 


Atualmente são conhecidos muitos compostos contendo grupos SFs, inclusive o SCIFs e o SF;NF, (Fig. 16.13). 
Em conformidade com as forças relativas das ligações S-Cl e S-F (Tabela 16.2) as reações do SCIFs geralmente 
envolvem clivagem da ligação S-Cl] (por exemplo, a reação 16.60). 


2SCIFs + 0, >» F,SOOSF; + Cl; (16.60) 





Ae 
dm pa 158 pm 





(16.33) 


O enxofre forma diversos oxifluoretos, e já mencionamos o SOF,. O difluoreto de tionila, SOF, (16.33), é um 
gás incolor (p.eb. 229 K) preparado pela fluoretação do SOCI, com o SbF;. Ele reage com o F, dando o SOF,, 
sendo hidrolisado lentamente pela água (veja a Fig. 16.13). A reação do SOF, e [MesNJF, a 77 K, seguida de 
aquecimento até 298 K produz o [Me,N][SOF;], o primeiro exemplo de um sal que contém o [SOF;]”. O ânion 
hidrolisa-se rapidamente (reação 16.61 seguida da reação 16.62, dependendo das condições) e reage com o SO; 
dando o SOF; e o [SOFT]. 


35SOF;| + H-0 — 2/HF,| +[50,F| +250F, (16.61) 


4[SO,F| + H,O — 2[HF,] + [S,0,;]” + 250, (16.62) 


O difluoreto de sulfurila," o SOF; (16.34), é um gás incolor (p.eb. 218 K), formado pela reação 16.63 ou 16.64. 
S0,Cl, + 2NaF — 50; F- + 2Nall (16.03) 


Ba(50,F j» s 505 F» + Ba50;4 (10.64) 






[40 pm 


(16.34) 


Embora não afetado pela água, o SO5F; é hidrolisado por álcalis aquosos concentrados. É conhecida uma série de 
fluoretos de sulfurila, inclusive o FSO,0SOsF e o FSO,/00SOsF. O último composto é preparado pela reação 
16.65; o ácido fluorossulfônico (veja a Seção 9.8) está relacionado ao intermediário dessa reação. 


AE, 450K 





FS0,0F =- F50,0050;F 
(16.65) 


SO, +F; 


A dissociação do FSO,00SOsF, a 393 K, produz o radical paramagnético castanho FSO,0 ", cujas reações 
selecionadas estão apresentadas no esquema 16.66. 


Q 
F o OF e FS0,0CFCF:080;F 
E—s— q | pa E 
N, "K 
| 0—8— KINOSO;F)4] 





O | a 
O Ch ~= 2C1050,F 
(16.66) 


A reação do F, com o íon sulfato produz o [FSO,|, que pode ser isolado na forma do sal de césio e é um agente 
oxidante extremamente positivo (Eq. 16.67). 
FSO,) +2H* +2e = H50, +HF E =+42,5V 
(16.67) 





1. Considere a estrutura 16.33. Represente um conjunto de estruturas de ressonância para o SOF, que mantenha um octeto de 
elétrons em torno do átomo de S. Comente a respeito das estruturas que você representou, dado que os valores de r.oy do S, 
do O e do F são 103,73 e 71 pm, respectivamente. 


2. Mostre que o SO»F; pertence ao grupo de pontos Cx. 


3. O SFs é um gás de efeito estufa. Na estratosfera superior, é possível a fotólise para o SFs. A combinação do SF; com o O, 
dá o radical F;SO,. Represente estruturas de Lewis para o SF; e F;SO2, mostrando qual átomo carrega formalmente o 
elétron desemparelhado em cada espécie. 


Cloretos e oxicloretos de enxofre 


A variedade de cloretos e oxicloretos de enxofre (todos hidrolisados pela água) é mais restrita que a dos fluoretos 
correspondentes. Não existem análogos de cloro estáveis do SF4, do SFG e do S5Fjo. Um dos exemplos de um 
cloreto de alto estado de oxidação é o SCIFs, preparado conforme mostrado na Fig. 16.13. 

O dicloreto de dienxofre, S>Cl, é um líquido laranja fumegante (p.fus. 193 K, p.eb. 409 K) que é tóxico e tem 
um odor repulsivo. É produzido pela passagem do Cl, pelo S fundido, e mais cloração produz o SCl, (um líquido 
vermelho-escuro, p.fus. 195 K, p.eb. 332 K). Ambos são empregados industrialmente para a produção do SOCH, 
(esquema 16.68) e do SCl, para a vulcanização da borracha. O SCl, puro é instável no que diz respeito ao 
equilíbrio 16.69. 


(16.68) 
SO, + SCl, — SOCL + SO, | 
25Cl; = S2Cl; + Cl, (16.69) 


CIl 


108º À 
ha ho 
/ 193 pm 


206 pm 
CI 


Angulo diédrico intemo= 84º 





(16.35) 


A estrutura do S2Cl;, 16.35, assemelha-se à do S2F2. O SCl, é uma molécula angular (S-C] = 201 pm, ZCI-S— 
Cl = 103º). A decomposição de ambos os cloretos pela água produz uma mistura complicada contendo S, SO», 
H,Ss06 e HCI. A Eq. 16.18 mostrou o uso do S,CL na formação de um anel Sn. A condensação do SCl, com 
polissulfanos (Eq. 16.70) dá origem aos clorossulfanos, que podem ser empregados, por exemplo, na formação de 
vários anéis de enxofre (veja as estruturas 16.8 e 16.9 e discussão). 


AS 
CIS— SCI + H” CH + CIS 





SCI 
- CIS4Cl + 2HC1 (16.70) 


O dicloreto de tionila, SOCI, (preparado, por exemplo, pela reação 16.68 ou 16.71), e o dicloreto de sulfurila,* 
SO>CL (preparado pela reação 16.72), são líquidos fumegantes incolores: o SOCH, p.eb. 351 K; o SO2Cl;, p.eb. 
342K. Sua facilidade de hidrólise responde por sua natureza fumegante — por exemplo, a Eq. 16.73. 


SO, + PCI; — SOCI, + POCI; (16.71) 
SO, EA Ei, VA ALVO S0,CL Í | 6.72) 
SOCI, + HO — SO, + 2HC] (16.73) 


Os parâmetros estruturais apresentados para o SOCI, 16.36, e o SO2C1,, 16.37, são para as moléculas em fase 
gasosa. 





LCIS-C = 97º ¿CSCI = 100° 


# CL 
+ CHS5-0 = 108º r0 = 123,7 
(16.36) (16.37) 


Tanto o SOCI, quanto o SO2Cl, estão disponíveis comercialmente. O dicloreto de tionila é empregado no 
preparo de cloretos de acila (Eq. 16.74) e cloretos metálicos anidros (isto é, removendo água de cristalização pela 
reação 16.73), enquanto o SO>Ch é um agente clorador. 


E A ROR 
RCO-H + 50C — RC(O)CI + 50, + HCI (16.74) 





1. Mostre que o SCl, pertence ao grupo de pontos Cx. 


2. O SCl, possui (3n — 5) ou (3n — 6) graus de liberdade vibracionais? Explique sua resposta. 
[Resp.: Veja as Eqs. 3.5 e 3.6] 


3. Considerando a tabela de caracteres Cz, (Apêndice 3), mostre que uma molécula de SCl, tem modos normais de vibração 
A, e B,. Represente estruturas que ilustrem esses modos de vibração. Comprove que cada modo é ativo tanto no IV quanto 
no Raman. 

[Resp.: Veja a Fig. 3.12 (o SCl, é como o SO2) e discussão correlata] 


4. Mostre que o S,Cl tem simetria C}. 


Haletos de selênio e telúrio 


Ao contrário da química do enxofre, onde os dialetos são bem estabelecidos, o isolamento dos dialetos de selênio 
e telúrio só foi obtido para o SeCl e o SeBr, (reações 16.75 e 16.76). O dicloreto de selênio é um óleo vermelho 
termicamente instável; o SeBr, é um sólido castanho-avermelhado. 


296 K 
Se +50,Cl, —— SeCl, + 50, (16.75) 
pó 
296 K. THF 
SeCl, + 2Me,SiBr = SeBr, + 2Me;,51€] (16.76) 


A Tabela 16.6 lista propriedades selecionadas do SeF4, do SeFs, do TeF4 e do TeFs. O tetrafluoreto de selênio é 
um bom agente fluoretador. Trata-se de um líquido a 298 K e (comparado ao SF4) é relativamente conveniente 
para o manuseio. Ele é preparado pela reação do SeO;, com o SF4. A combinação de Fz e Se produz o SeFs, que é 
termicamente estável e relativamente inerte. Os fluoretos de telúrio são preparados de maneira semelhante, o TeF4 
a partir de TeO, e SF, (ou SeF4), e o TeFs a partir dos elementos. Nas fases líquida e gasosa, o SeF, contém 
moléculas discretas (Fig. 16.14a), mas, no estado sólido, há presença de interações intermoleculares significativas. 
Estas são consideravelmente mais fracas que no TeF4, no qual a formação de pontes Te-F-—Te assimétricas leva a 
uma estrutura polimérica no cristal (Fig. 16.14b). Estudos de espectroscopia de RMN de "F do SeF, líquido 
mostraram que as moléculas são estereoquimicamente não rígidas (veja a Seção 4.8). As estruturas do SeFs e do 
TeFs são octaedros regulares. O SeF, fumega no ar úmido, ao passo que o SeFs resiste à hidrólise. O SeF4 reage 
com o CsF dando o Cs'[SeFs|. Uma reação adicional com o íon fluoreto para dar o [SeFs]” pode ser realizada 
somente pelo uso de uma fonte de fluoreto altamente ativo (o chamado íon fluoreto “nu”, acessado pelo uso do 
Mes,NF anidro ou fluoretos orgânicos que contenham contraíons grandes). Dessa forma, a reação de 16.38 com o 
[SeFs] dá o sal hexametilpiperidínio do [SeFs]”. No estado sólido, o íon [SeFs]” nesse sal tem uma estrutura 
octaédrica distorcida (sua simetria fica entre C3, e Cay). O afastamento da simetria O, foi atribuído à presença de 
um par isolado de elétrons estereoquimicamente ativo, mas o fato de haver ligações de hidrogênio C-H ++: F entre 
os cátions e os ânions significa que o íon [SeFs]” não pode ser considerado como estando em um ambiente 
isolado. 


Mle 
Me | 
f 1 É 
4 N + F- 
a Me 
Me” \ 
Mle 


fluoreto de 1,1:3,3,5,5-hexametilpiperidinio 
(uma fonte do tom iluoreto “nu y 


(16.38) 


Tabela 16.6 Propriedades selecionadas dos fluoretos de selênio e de telúrio 


Propriedade SeF, SeFç TeFs TeFs 
Aparência física e Líquido fumegante Sólido branco em baixas Sólido Sólido branco em baixas temperaturas; gás 
características gerais incolor; tóxico; hidrólise temperaturas; gás incolor; incolor; incolor; odor desagradável; altamente 
violenta tóxico altamente tóxico 
tóxico 
Ponto de fusão/K 263,5 subl. 226 403 subl. 234 
Ponto de ebulição/K 375 — dec. 467 — 
Ar Hº(298 K)/kJ mol —1117,0 —1318,0 
Distância da ligação E-F Se—Fax = 176,5 169 Te—Fax = 190 181,5 


para moléculas em fase Se—Feg = 168 Te—Feg = 179 


gasosa/pm! 


t Para outros dados estruturais, veja o texto. 


f 





(a) (b) ic) 


e: Fig. 16.14 (a) Estrutura do SeF, nas fases gasosa e líquida. (b) No estado sólido, o TeF4 consiste em cadeias poliméricas; 
“ as pontes Te-F-Te são assimétricas (Te-F = 208 e 228 pm). (c) Estrutura da unidade molecular de SesCl;6 presente no 
SeCl, cristalino. Código de cores: Se, amarelo; Te, azul; F e Cl, cinza. 


O hexafluoreto de telúrio é hidrolisado pela água em ácido telúrico, Hs TeOs (veja 16.62), e passa por uma série 
de reações de troca tais como a reação 16.77. Também é um receptor de fluoretos, reagindo com fluoretos de 
metais alcalinos e com o [Me4N]F em condições anidras (Eq. 16.78). 


TeF, + MesSiNMe, — Me, NTeF; + MesSiF (16.77) 


MeCN, 233K 





TeF, + [Me,N]F [Me N][TeF| 


MeCN. STAR 





[MesNIITeF,] + [MesNIF Mes NIo[TeF,|] 


(16.78) 


O íon [TeF;| tem uma estrutura bipiramidal pentagonal (16.39), embora, no estado sólido, os átomos de F 
equatoriais desviem-se ligeiramente do plano equatorial médio. No [TeFs]”, 16.40, os dados de espectroscopia 
vibracional são consistentes com o centro de Te estar em um ambiente antiprismático quadrado. 
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(16.39) (16.40) 


Ao contrário do enxofre, o Se e o Te formam tetracloretos estáveis produzidos pela combinação direta dos 
elementos. A 298 K, ambos os tetracloretos são sólidos (o SeCly, incolor, sublima a 469 K; o TeCl,, amarelo, 
p.fus. 497 K, p.eb. 653 K), que contêm unidades tetraméricas, apresentadas na Fig. 16.14c para o SeCl,. As 
ligações E-CI (E = Se ou Te) dentro do núcleo de cubano são significativamente mais longas que as ligações E-C] 
terminais: por exemplo, Te-Cl = 293 (núcleo) e 231 (terminais) pm. Assim, a estrutura também pode ser descrita 
em termos dos íons [ECl;]' e CI. A remoção etapa por etapa do [ECh]” a partir dos tetrâmeros E4Chs (E = Se, Te) 
ocorre na presença do íon cloreto em solventes apolares — por exemplo, para a primeira etapa: 


TeC,,+R CI — KR [Tes0l,s] + Tell, 
no qual R* é um cátion orgânico grande, ou, no global: 


TesChe — [TesCls — [TeC] — [TeC] 


Um cubano contém um arranjo cúbico (ou quase cúbico) central de átomos. 


Os cátions [SeCh]' e [TeCl;]" também são formados em reações com aceitadores de CI; por exemplo, a 
reação 16.79. 


SeCl, + AICI; — [SeCly]* + [AICI] (16.79) 


Tanto o SeCl, quanto o TeCl, são facilmente hidrolisados pela água, mas com os cloretos de metais do grupo 1 na 
presença de HC] concentrado são formados complexos amarelos como o K,[SeCl] e o K,[TeCls]. A reação 16.80 
é uma rota alternativa para o [TeCl,]”, enquanto o [SeCls]” é formado quando o SeCl, é dissolvido em SbCl, 
fundido (Eq. 16.81). 


EOM 





+ outros dois OM degenerados 





Antiligante 


Não ligante 





+ outros dois OM degenerados 





Ligante 
CI 1 
Ligante Cl, I ql] 
Es 
C] | CI 
CI 
CA, 


Fig. 16.15 Diagrama OM do [ECL]” octaédrico (E = Se ou Te) utilizando um conjunto de orbitais de valência 4s e 4p para o Se 
ou orbitais 5s e 5p para o Te. Estes orbitais sobrepôem-se com os orbitais 3p do Cl. O diagrama pode ser derivado daquele do 
SF, descrito nas Figs. 5.27 e 5.28. 


TeCl, + 2*BuNH,; + 2HCI — 2['BuNH;|* + [TeCl,]? 
(16.80) 


28bCI, + SeCly = 2[SbCh]* + [SeCl,]” (16.81) 





Os íons [SeCls]” e [TeCls]” geralmente (veja a seguir) apresentam estruturas octaédricas regulares (simetria Op), 
em vez da estrutura distorcida (com um par isolado estereoquimicamente ativo), o que seria esperado com base no 
modelo RPECV. Pode-se também argumentar que a mudança de uma estrutura octaédrica distorcida para uma 
regular tem origem em uma diminuição da atividade estereoquímica do par isolado à medida que aumenta a 
concentração estérica dos ligantes,! por exemplo, partindo do [SeFs]” para o [SeCls]”. No entanto, conforme já 
tivemos oportunidade de ver, as origens da distorção no [SeFs]” no estado sólido não são de forma inequívoca por 
causa da presença das interações por ligação de hidrogênio cátion-ânion. Esta advertência estende-se a outros 
exemplos, onde a natureza do cátion influencia a estrutura do ânion no estado sólido. Por exemplo, no 
[H5N(CH5):NHs] [TeCls], o [TeCls]” tem simetria aproximadamente Cx, e, no [[BuNH:|[TeBrs], o íon [TeBrs]” 
tem simetria aproximadamente €3,. Para os ânions octaédricos, pode ser desenvolvido um esquema de orbitais 
moleculares (Fig. 16.15) que utiliza apenas as camadas de valência 4s e 4p (Se) ou os orbitais 5s e 5p (Te). 


Combinado com seis orbitais 3p do Cl, isto leva a sete OM ocupados no [ECI,]” (E = Se, Te), dos quais quatro 
têm caráter ligante, dois têm caráter não ligante, e um tem caráter antiligante. Portanto, o número líquido de OM 
ligantes é três, e a ordem líquida de ligação E-Cl] é 0,5. 

O telúrio forma uma série de sub-haletos — por exemplo, o TesCl e o Te;Cl — cujas estruturas podem ser 
relacionadas às cadeias helicoidais do Te elementar. Quando o Te é oxidado em TesCl, ocorre a oxidação de um 
em três átomos de Te dando o polímero 16.41. 





fel N 
| | CI | 
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CI i 
i 
(16.41) 


16.8 Óxidos 


Óxidos de enxofre 


Os óxidos de enxofre mais importantes são o SO; e o SO}, mas também há uma série de óxidos instáveis. Entre 
eles estão o S,0 (16.42) e o SO (16.43), produzidos pelas reações 16.82 e 16.83. Os óxidos SnO (n = 6-10) 
podem ser preparados pela reação 16.84, exemplificados para o SgO. 


O 
| (48 pm 
Lã pm ER a ao > o A E 
5>— & EN i Sao S20 pm 
l B iai ST Ts 
O média de 204 pm "i 
(16.42) (16.43) 
SH E, o | - : 
SOCI, + Ag;S — e S,0 + 2AgCI (16.82) 
HS-H + SOCI; — 50 + 2HC] (16.83) 
CF;C(0/DOH 
Sa =- Se O | 10.54) 


O dióxido de enxofre é produzido em larga escala pela queima do enxofre (o processo mais importante) ou do 
H-S, pela torragem de minérios de sulfeto (por exemplo, a Eq. 16.85), ou pela redução do CaSO; (Eq. 16.86). 
Atualmente estão em uso os processos de dessulfuração para limitar as emissões de SO; (veja o Boxe 12.2) e 
reduzir a chuva ácida (veja o Boxe 16.5). No laboratório, o SO, pode ser formado pela reação 16.87, e é 
comercialmente encontrado em cilindros. As propriedades físicas selecionadas do SO; constam da Tabela 16.7. 


NR: 
dress, + 110, — 2Fe:0, + 850, (16.85) 


> 1620 kK 





CasO, +C CaQ + 50, + CO (16.86) 
Nas504 + 2H0] — 50- + 2NaC] + H-0 (16.87 

cone 
O ponto de ebulição do SO, é 263 K, mas ele pode ser manuseado com segurança em um tubo selado à 


temperatura ambiente sob sua própria pressão de vapor. Trata-se de um bom solvente com uma vasta gama de 
aplicações (veja a Seção 9.8). O dióxido de enxofre tem uma estrutura molecular (16.44). 






+ | 
Ru m Ep i x o a DD a 
o 9 ~o o o 
SU = 143 pm 
OSHO = 119,5 
(16.44) 


O dióxido de enxofre reage com o O; (veja a seguir), o F2 e o Cl, (Eq. 16.88). Ele ainda reage com os fluoretos 
de metais alcalinos mais pesados dando fluorossulfitos de metal (Eq. 16.89), e com o CsN; dando os sais de Cs* 
do [SO:N;] (Fig. 16.16a) e do [(SO2)N;] (Fig. 16.16b). Este último é formado quando o CsN; se dissolve em 
SO, líquido, a 209 K. Quando a temperatura sobe para 243 K, o [(S0,)»Ns| perde um equivalente de SO, 
produzindo o [SO5Ns|. 


SO, +X; — SO,X,  (X=F,CI]) (16.88) 
258K | 
SO, + MF — M* [SO,F (M =K,Rb,Cs) (16.89) 


Tabela 16.7 Propriedades físicas selecionadas do SO e do SO 


Propriedade S02 S02 

Aparência física e características gerais Gás incolor denso; odor intenso Sólido branco volátil, ou um líquido 
Ponto de fusão/K 197,5 290 

Ponto de ebulição/K 263,0 318 

AvapHº(bp)/KJ mol”! 24,9 40,7 

AHº(298 K)/kJ mol”! —296,8 (S02, 9) —441,0 (SOs, |) 

Momento de dipolo/D 1,63 0 

Distância da ligação S-0/pm* 143 142 

Z0-S—O graus 119,5 120 


'Parâmetros em fase gasosa; para o SO}, os dados referem-se ao monômero. 





(a) (b) 


EN: Fig. 16.16 (a) Estrutura do ânion azidossulfito, [SO2N;], determinada por difração de raios X, a 173 K, para o sal de Cs* 
um [K.O. Christe et al. (2002) Inorg. Chem., vol. 41, p. 4275]. (b) Estrutura do [(SO,)N3] determinada para o sal de Cs* por 

difração de raios X, a 130 K [K.O. Christe et al. (2003) Inorg. Chem., vol. 42, p. 416]. Código de cores: N, azul; S, 
amarelo; O, vermelho. 


Em solução aquosa, o SO, é convertido apenas até uma pequena extensão em ácido sulfuroso. As soluções 
aquosas de HSO; contêm quantidades significativas de SO» dissolvido (veja as Eqs. 7.18-7.20). O dióxido de 
enxofre é um agente redutor fraco em solução ácida, e ligeiramente mais forte em meios básicos (Eqs. 16.90 e 
16.91). 


ISO, (aq) + 4H+ (aq) + 267 = H;SO; (aq) + H,O(]) 
Eº = +0.17 V (16.90) 


SO] (ag) + H-QO(l) + de = [S0;] (aq) + 2/0H] (ag) 
Assim, as soluções aquosas de SO; são oxidadas para sulfato por muitos agentes oxidantes (por exemplo, o lh, o 
[MnO4], o [Cr20;]7 e o Fet em soluções ácidas). No entanto, se a concentração do H* é muito alta, o [S04] 


pode ser reduzido para SO», conforme, por exemplo, a reação 16.92; a dependência que E tem da [H"] está 
detalhada na Seção 8.2. 


Cu + 2H,50, — 50- + CuO; + 2H,0 (16.92) 


CONC. 


Na presença de HCl concentrado, o SO; agirá por si só como um agente oxidante; na reação 16.93, o Fe(III) 
produzido é, então, complexado pelo CI”. 


ps AH' = 2 a m 15 e 2 Lẹ . : 
SO, + 4H* + 4Fe S + 4Fe 4 id (16.93) 


Fet + 4C — [FeCl] 


A oxidação do SO; pelo O, atmosférico (Eq. 16.94) é muito lenta, mas é catalisada pelo V20; (veja a Seção 25.8, 
no Volume 2). Esta é a primeira etapa do processo de Contato para a produção industrial de ácido sulfúrico. As 
condições operacionais são cruciais, pois o equilíbrio 16.94 desloca-se mais na direção do lado esquerdo à medida 
que a temperatura é elevada, embora o rendimento possa ser aumentado um pouco pelas altas pressões do ar. Na 
prática, o processo catalítico industrial opera a =750 K e atinge fatores de conversão de >98%. 


250; + 0, = 280; A Hº =-96k] pormolde SO; 
(16.94) 





Para o equilíbrio: 


S0»(g) + 5 O,(2) = SOs(g) 


os valores de In K são 8,04 e —1,20, a 1073 e 1373 K, respectivamente. Determine AGº para cada uma dessas temperaturas e 
comente a respeito da significância dos dados no tocante à aplicação desse equilíbrio na primeira etapa da produção do H2SO4. 
[Resp.: AG?(1073 K) = —71,7 kJ mol!; AG*(1373 K) = +13,7 kJ mol !] 


Na produção industrial do ácido sulfúrico, o SO; gasoso é removido da mistura de reação pela passagem por 
H,SO, concentrado, no qual ele se dissolve formando oleum (veja a Seção 16.9). A absorção em água para 
produzir o HS0, diretamente não é uma opção viável, porque o SO; reage vigorosamente e muito 
exotermicamente com a H20, formando uma neblina densa. Em pequena escala, o SO, pode ser preparado por 
aquecimento do oleum. 














OT O o 
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(16.46) 


A Tabela 16.7 lista propriedades físicas selecionadas do SOs. Em fase gasosa, trata-se de uma mistura em 
equilíbrio de monômero (moléculas planas, 16.45, S-O = 142 pm) e trimero. As estruturas de ressonância 16.46 
são consistentes com três ligações S—O equivalentes, e com o átomo de S possuir um octeto de elétrons. O SO; 
sólido é polimórfico, com todas as formas contendo tetraedros de SO, compartilhando dois átomos de oxigênio. A 
condensação do vapor em baixas temperaturas produz o SO; y, que contém trímeros (Fig. 16.17a); os cristais do 
SO; y têm uma aparência de gelo. Na presença de traços de água, formam-se cristais brancos de SO; B; o SO; B 
consiste em cadeias poliméricas (Fig. 16.17b), assim como o faz o SO; a, no qual as cadeias ficam dispostas em 
camadas no estado sólido. As diferenças das propriedades termodinâmicas dos diferentes polimorfos são muito 
pequenas, embora eles realmente reajam com a água em velocidades diferentes. O trióxido de enxofre é muito 
reativo; as reações representativas são dadas no esquema 16.95. 


nx — HSOsX X=F,CI 





503 LO) L= base de Lewis, por exemplo, a 
HO piridina, PPh, 


—» H50; 


A 


(16.95) 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 16.5 A contribuição do SO; para a chuva ácida 





Apesar de serem reconhecidos já em 1870, os problemas ambientais associados com a “chuva ácida” vieram à tona nos anos 1960 com o declínio dos estoques de pescado nos lagos 
europeus e norte-americanos. Dois dos principais contribuintes para a chuva ácida são o SO, e o NOx. (Na Seção 25.8, no Volume 2, vamos discutir o uso de conversores catalíticos 
para combater a poluição em função dos óxidos de nitrogênio, NOx.) Embora emissões de S0; venham de fontes naturais como erupções vulcânicas, as fontes artificiais contribuem 
com =90% do enxofre na atmosfera. Os combustíveis fósseis, como o carvão, contêm =2-3% de enxofre, e a combustão produz S02. Isto está sendo contrabalançado pela 
recuperação do enxofre do petróleo (Fig. 16.2). O dióxido de enxofre é liberado quando os minérios de sulfetos metálicos são calcinados na produção de metais como o Co, o Ni, o Cu 
e 0 Zn, por exemplo. 


CuS +0, — 2Cu + 50- 


No entanto, esta fonte de S0, atualmente é utilizada na produção do ácido sulfúrico (veja a Fig. 16.2 e o texto que a acompanha). Uma vez liberado na atmosfera, o S0; dissolve-se 
no vapor d'água formando o H250; e o H2504. A formação de ácido pode levar vários dias e envolve reações de múltiplas etapas, cujo resultado é: 


280, + O, + 2H,0 — 2H,80, 


No momento em que a chuva ácida cai na superfície da Terra, os poluentes podem ter percorrido longas distâncias desde suas fontes industriais. Por exemplo, os ventos dominantes 
na Europa podem transportar o S0 do Reino Unido, da França e da Alemanha até a Escandinávia. 

Os efeitos da chuva ácida podem ser devastadores. O pH de lagos e de cursos d'água diminui, embora a composição do leito rochoso seja significativa, e, em alguns casos, 
ofereça um efeito tampão natural. Um segundo efeito é que a chuva ácida que penetra no leito rochoso pode reagir com os minerais de aluminossilicato, ou podem lixiviar íons de 
metais pesados do leito rochoso. À medida que a chuva ácida encontra seu caminho pelo leito rochoso e para dentro dos cursos d'água, ela carrega consigo os poluentes metálicos. 
As águas acidificadas e poluídas não apenas matam os peixes, mas também afetam a cadeia alimentar. À chuva ácida que cai nos solos pode ser neutralizada se o solo for alcalino, 
mas, caso contrário, a diminuição do pH e a lixiviação de nutrientes das plantas têm efeitos devastadores na vegetação. Os efeitos da chuva ácida em alguns materiais de construção 
estão todos à nossa volta: gárgulas em ruínas em igrejas antigas são um triste lembrete da poluição causada pela chuva ácida. A fotografia ilustra o dano causado pela chuva ácida a 
uma das gárgulas de calcário na Catedral de Notre Dame, em Paris. A catedral foi concluída em 1345, e os registros fotográficos no século XX mostram que o fino detalhe na pedra 
esculpida ainda estava presente em 1920. Durante os 70 anos seguintes, coincidentemente com o crescimento das nações industrializadas, ocorreu uma significativa corrosão 
causada predominantemente pela chuva ácida. 





Uma gárgula na Catedral de Notre Dame, Paris, fotografada em 1996. O dano ao calcário foi causado principalmente pela chuva ácida. 


A legislação internacional para reduzir as emissões de gases ácidos está em vigor desde os anos 1980. As emissões de S02 e NO; na Europa aumentaram de forma constante 
após 1920. Foram registradas emissões máximas de 62 Mt de S0, em 1980, enquanto as emissões de NO; tiveram seu pico em 29 Mt em 1990. Os efeitos da legislação provocaram 
reduções significativas nas emissões tanto de S0, quanto de NO, com projeção de valores de 18 e 15 Mt por ano, respectivamente, por volta de 2020. Estudos ambientais recentes 
indicam alguma melhora no estado de cursos d'água e de lagos da Europa Ocidental e na América do Norte. 

Para informações correlatas: veja o Boxe 12.2: Processo de dessulfuração para limitar emissões de S07; Boxe 16.6: Emissões vulcânicas. 
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a. Fig. 16.17 As estruturas de polimorfos do trióxido de enxofre em estado sólido contêm unidades tetraédricas de SO4: (a) 
“ ” o SO; y consiste em unidades triméricas e (b) o SO; a e B contêm cadeias poliméricas. Código de cores: S, amarelo; O, 
vermelho. 


Óxidos de selênio e telúrio 


Os dióxidos de selênio e telúrio são sólidos brancos obtidos pela combinação direta dos elementos. O polimorfo 
do TeO, assim formado é o TeO» a, enquanto o TeO, B ocorre naturalmente na forma do mineral telurita. Ambas 
as formas do TeO, contêm unidades estruturais 16.47 que são conectadas por átomos de O compartilhados em uma 
rede tridimensional no TeO;, a, e em uma estrutura em folha na forma B. A estrutura do SeO, consiste em cadeias 
(16.48) em que os centros de Se ficam em ambientes piramidais triangulares. Enquanto o SeO» sublima a 588 K, o 
TeO;, é um sólido não volátil (p.fus. 1006 K). Em fase gasosa, o SeO, é monomérico com a estrutura 16.49. As 
estruturas de ressonância do SeO, podem ser desenhadas como para o SO; (estrutura 16.44). As tendências das 
estruturas dos dióxidos de S, Se e de Te e suas propriedades associadas (por exemplo, a volatilidade) refletem o 
aumento do caráter metálico à medida que se desce no grupo 16. 


[j | 
O | e A Seg? 98.61 pm 
Te' = a a a E a Dat 
y o] a C 
o (os O O, O" Tg O 
n 
O 
(16.47) (16.48) (16.49) 
MEIO AMBIENTE 


Boxe 16.6 Emissões vulcânicas 





A erupção de um vulcão é acompanhada de emissões de vapor d'água (>70% dos gases vulcânicos), C02 e S02, além de níveis menores de CO, vapor de enxofre e Cl2. O dióxido de 
carbono contribui para o efeito “estufa”, e estima-se que as erupções vulcânicas produzam =112 milhões de toneladas de CO, por ano. Os níveis de CO, na pluma de um vulcão 
podem ser monitorados por espectroscopia de IV (o modo de estiramento assimétrico da molécula de CO; linear é observado a 2349 cm”!). A espectroscopia no ultravioleta é 
empregada no monitoramento do S0; (ele absorve a =300 nm). 


O Monte Etna, no sul da Itália, é classificado como um vulcão em “desgaseificação contínua”, e suas emissões de SO, estão entre as maiores de qualquer vulcão. Em 1991, 
estimou-se sua taxa de emissões de SO como =4000-5000 Mg dia”!, o que era semelhante ao total de emissões industriais de enxofre da França. As emissões de dióxido de enxofre 
são particularmente danosas para o meio ambiente, pois resultam na formação de chuva ácida. Os aerossóis de ácido sulfúrico persistem na forma de suspensões na atmosfera por 
longos períodos em seguida a uma erupção. À erupção do Monte Santa Helena ocorreu em maio de 1980. Chegado ao final das erupções, o nível de SO; na pluma vulcânica era de = 
2800 toneladas por dia, e, em julho de 1980 foi medida uma taxa de emissão de = 1600 toneladas por dia. As emissões de SO; (que diminuiu com o tempo após a erupção principal) 
continuaram por dois anos, sendo periodicamente reforçadas por mais atividade vulcânica. 

Discussões correlatas: veja os Boxes 12.2, 14.7 e 16.5. 





Erupção explosiva do Monte Santa Helena, Estado de Washington, EUA, em 22 de julho de 1980. 


Leitura recomendada 


T. Casadevall, W. Rose, T. Gerlach, L.P. Greenland, J. Ewert, R. Wunderman and R. Symonds (1983) Science, vol. 221, p. 1383 — “Gas emissions and eruptions of Mount St. Helens 
through 1982. 

R. von Glasgow (2010) Proc. Nat. Acad. Sci., vol. 107, p. 6594 — ‘Atmospheric chemistry in volcanic plumes.. 

L.L. Malinconico, Jr (1979) Nature, vol. 278, p. 43 — ‘Fluctuations in S02 emission during recent eruptions of Etna! 

C. Oppenheimer (2004) em Treatise on Geochemistry, eds. H.D. Holland and K.K. Turekian, Elsevier, Oxford, vol. 3, p. 123 — ‘Volcanic degassing.. 

R.B. Symonds, T.M. Gerlach and M.H. Reed (2001) J. Volcanol. Geoth. Res., vol. 108, p. 303 — 'Magmatic gas scrubbing: implications for volcano monitoring: 


O dióxido de selênio é muito tóxico e facilmente solúvel em água, formando o ácido selenoso H,SeOs. Ele é 
facilmente reduzido, por exemplo, pela hidrazina, e é empregado como agente oxidante em reações orgânicas. A 
forma a do TeO, é moderadamente solúvel em água, dando o HyTeOs, mas é solúvel em HCl aquoso e álcalis. 
Assim como o Se0O;,, o TeO, é um bom agente oxidante. Como o SO;, o SeO; e o TeO; reagem com o KF (veja a 
Eq. 16.89). No K[SeO5F] sólido, as fracas pontes de fluoreto unem os íons [SeO F] em cadeias. Por outro lado, o 
análogo de telúrio contém ânions triméricos (estrutura 16.50, veja o exemplo resolvido 16.4). O trióxido de 
selênio é um sólido higroscópico branco. É de difícil pre paro, sendo termodinamicamente instável em relação ao 
SeO; e ao O, (Ag (298 K): SeO, = 225: SeO; = —184 kJ mol). Ele pode ser formado pela reação do SO; com o 
K>SeO, (um sal do ácido selênico). O trióxido de selênio decompõe-se a 438 K, é solúvel em água, e é um agente 
oxidante mais forte que o SO}. No estado sólido, há presença de tetrâmeros (16.51). 





ai 155 pm 
O 


(16.50) (16.51) 


O trióxido de telúrio (a forma a) é formado pela desidratação do ácido telúrico (Eq. 16.96). Trata-se de um 
sólido laranja insolúvel em água, mas que dissolve-se em álcalis aquoso, e é um agente oxidante muito forte. 
Quando aquecido acima de 670 K, o TeO; decompõe-se em TeO, e O. O TeO; sólido tem uma estrutura 
tridimensional na qual cada centro de Te(VD fica octaedricamente situado e conectado por pontes de átomos de O. 


H, [c0, — TeO, + 3H,0 (16.96) 


A estrutura 16.50 mostra uma representação do [Te;0sF:]*. Explique por que o ambiente de coordenação 
do átomo de Tenão é tetraédrico. 


Aplique o modelo RPECV à estrutura 16.50. 


O Te está no grupo 16 e tem seis elétrons de valência. 

A formação da ligação Te-F e três ligações Te-O (átomos de O terminal e dois átomos de O em ponte) 
adiciona mais quatro elétrons à camada de valência do Te. 

No [Te;06F3] cada centro de Te fica cercado por cinco pares de elétrons, dos quais um é um par isolado. 

Dentro do modelo RPECV, espera-se um ambiente de coordenação bipiramidal triangular. 


1. Desenhe uma estrutura de ressonância para o Se,01, (16.51) que seja consistente com a presença de um octeto de elétrons 
no selênio. 
[Sugestão: Veja a estrutura 16.46] 


2. Explique o que a frase “o TeO, é dimórfico” significa. 

3. O SeO, é solúvel em NaOH aquoso. Sugira quais espécies são formadas na solução, e escreva equações para sua formação. 
[Resp.: [Se0;] e [HSe0Os]] 

4. “O TeO, é anfótero”. Explique o que esta frase quer dizer. [Resp.: Veja a Seção 7.8] 


16.9 Oxiácidos e seus sais 


Para efeito de apresentação dos oxiácidos, observamos algumas generalidades: 


e a química dos oxiácidos de enxofre assemelha-se ao complicado sistema do fósforo; 

e há analogias estruturais entre os sulfatos e os fosfatos, embora seja conhecido um número menor de sulfatos 
condensados; 

e os processos redox envolvendo oxiânions de enxofre frequentemente são lentos, e dados termodinâmicos 
isolados não oferecem uma visão muito clara de sua química (compare situações semelhantes para os oxiânions 
que contêm nitrogênio e fósforo); 

e o selênio e o telúrio têm uma química de oxiácidos relativamente simples. 


As estruturas e os valores de pK, para oxiácidos de enxofre importantes são dados na Tabela 16.8. 


Ácido ditionoso, H>S>04 


Apesar de mostrarmos a estrutura do ácido ditionoso na Tabela 16.8, apenas seus sais são conhecidos e eles são 
fortes agentes redutores. A ditionita é preparada pela redução do sulfito em solução aquosa (Eq. 16.97) por meio 
de amálgama de Zn ou Na, e apresenta estrutura eclipsada 16.52. 
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S-0 = 151 pm 
(16.52) 
É” +2H,0 + 27 = 4[0H] + [S-04] 
E° = -1I2V (16.97) 


2[50; 





A ligação S-S muito longa no [S204] (compare com 2 x rw(S) = 206 pm) mostra que ela é particularmente 
fraca; e isto é consistente com a observação de o 3S sofrer uma troca rápida entre o [S204] e o SO, em solução 
neutra ou ácida. A presença do ânion radicalar [SO] em soluções de Na,S,04 foi demonstrada por espectroscopia 
de EPR. Em soluções aquosas, o [S204] é oxidado ao ar, mas, na ausência de ar, ele sofre a reação 16.98. 


| Images 
Tabela 16.8 Oxiácidos de enxofre selecionados 


Fórmula Nome Estrutura; Valores de pk; (298 K) 


H2520; Ácido ditionoso L Images pki(1) = 0,35; pKa(2) = 2,45 


H250; Ácido sulfuroso* |, Images pka(1) = 1,82; pKi(2) = 6,92 


H250; Ácido sulfúrico l Images pka(2) = 1,92 

H,S,07 Ácido dissulfúrico |». Images pka(1) =3,1 

H2S20; Ácido peroxidissulfúrico |æ „mages valores de pKa não conhecidos com 
certeza. 

H2520; Ácido tiossulfúrico |æ Images pKa(1) = 0,6; pka(2) = 1,74 


'Foram incluídos nomes comumente empregados na presente tabela; para nomes aditivos sistemáticos e comentários a respeito 
dos usos dos nomes tradicionais, veja: IUPAC: Nomenclature of Inorganic Chemistry (Recommendations 2005), senior eds. N.G. 
Connelly and T. Damhus, RSC Publishing, Cambridge. 

Veja o texto; nem todos os ácidos podem ser isolados. 

*Veja o texto para comentário a respeito da estrutura da base conjugada. 


APLICAÇÕES 


Boxe 16.7 SO; e sulfitos no vinho 





Durante o processo de fermentação na fabricação do vinho, adiciona-se SO, ou K25205 nas primeiras prensagens do vinho para eliminar microrganismos, cuja presença resulta na 
deterioração da bebida. O S0, molecular é utilizado apenas para produção de vinho em larga escala, enquanto o K,S,05 é o aditivo comum em produção em pequena escala. Em solução 
ácida, o [S205]” sofre as seguintes reações: 


| Mages 


O sistema em equilíbrio global para o S0, aquoso é: 


| Mages 


(Esses equilíbrios são discutidos mais completamente com as Eqs. 7.18-7.20.) A posição de equilíbrio é pH dependente; para o processo de fermentação, o pH fica na faixa de 2,9-3,6. 
Apenas o S0, molecular é ativo contra microrganismos. 

A primeira etapa da fermentação (isto é, a levedura) é seguida de uma etapa de fermentação bacteriana (fermentação malolática) na qual o ácido málico é convertido em ácido 
lático. Após esse estágio, o S02 é adicionado para estabilizar o vinho contra oxidação. A adição do SO, logo no início destrói as bactérias que facilitam a fermentação malolática. 
Geralmente, a fermentação malolática é importante apenas na produção do vinho tinto. 


A adição de S02 aos vinhos brancos e tintos é manipulada de modo diferente. Os vinhos tintos contêm pigmentos de antocianina, e estes reagem com o [HS0;]" ou o [SO3]”, 
resultando em uma perda parcial da coloração vermelha. Claramente, isto deve ser evitado e significa que a adição de S0; ao vinho tinto deve ser controlada cuidadosamente. Por outro 
lado, pode ser adicionado significativamente mais SO; ao vinho branco. Portanto, o vinho tinto é menos bem protegido pelo SO; contra a oxidação e a deterioração por microrganismos 
do que o vinho branco, e é essencial garantir que o açúcar e o ácido málico (alimento para os micróbios) sejam removidos do vinho tinto antes do engarrafamento. O vinho tinto 
realmente possui um teor fenólico mais elevado que o vinho branco, e isso faz com que atue como um antioxidante incorporado. 

Os vinhos fabricados nos EUA exibem a frase “contém sulfitos” no rótulo. Algumas pessoas são alérgicas aos sulfitos, e um possível substituto do S0; é a enzima lisozima. A lisozima 
ataca as bactérias láticas e é empregada na produção de queijos. No entanto, ela não pode agir como antioxidante. Uma possível solução (porém ainda não adotada pela indústria 
vinícola) seria montar uma ofensiva combinada: adição de lisozima e redução do nível de SO». 

[Agradecemos ao Dr. Paul Bowyer por sua colaboração para o conteúdo deste boxe.| 


| „Mages 


O vinho tinto contém pigmentos de antocianina que reagem com o [S03]2” e o [HSOsJ". 


Ácidos sulfuroso e dissulfuroso, HSO e HS O 


Nem o “ácido sulfuroso’ (veja também a Seção 16.8) nem o “ácido dissulfuroso” foram isolados na forma de ácido 
livre. Os sais que contêm o íon sulfito, [SOs]”, estão bem estabelecidos (por exemplo, o Na,SO3 e o KSO; estão 
disponíveis comercialmente) e são agentes redutores bastante bons (Eq. 16.91). As aplicações dos sulfitos incluem 
aquelas como conservantes para alimentos — por exemplo, um aditivo em vinhos (veja o Boxe 16.7). O íon 
[SO3]” tem uma estrutura piramidal triangular com ligação deslocalizada (S-O = 151 pm, ZO-S-O = 1069). Há 
evidência de dados de espectroscopia de RMN de ”'O de que a protonação do [SOs]” ocorre dando uma mistura 
de isômeros conforme mostra o equilíbrio 16.99. 


H—oso,| = | H— 50, (16.99) 


Embora o íon [HSOs| exista em solução, e sais tais como o NaHSO; (empregado como agente branqueador) 
possam ser isolados, a evaporação de uma solução de NaHSOs, que tenha sido saturada com o SO», produz o 
Na,8,05 (Eq. 16.100). 


21H80; = H20 + [5,05] (16.100) 


O íon [S,0s]” é o único ânion conhecido derivado do ácido dissulfuroso, apresentando estrutura 16.53 com uma 
ligação S-S longa e fraca. As distâncias de ligação dadas na estrutura 16.53 são para o sal de K”. 
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Ácido ditiônico, H2S206 


O ácido ditiônico é outro oxiácido de enxofre conhecido exclusivamente em solução aquosa (na qual ele se 
comporta como um ácido forte) ou na forma de sais que contêm o íon ditionato, [S>06]”. Esses sais podem ser 
isolados na forma de sólidos cristalinos, e a Fig. 16.18a mostra a presença de uma longa ligação S—S; o ânion tem 
uma conformação escalonada no estado sólido. O íon ditionato pode ser preparado pela oxidação controlada do 
[SO] (Eqs. 16.101 e 16.102), mas não pela redução do [S04] (Eq. 16.103). O [S505]” pode ser isolado na 
forma do sal solúvel BaS,0s, que é facilmente convertido em sais de outros cátions. 





(a) (b) 


e: Fig. 16.18 (a) Estrutura do [S,0,]” mostrando a conformação alternada; a partir do sal [Zn {H;NNHC(O)Me};][S206] ` 
es 2,5H20] [I.A. Krol et al. (1981) Koord. Khim., vol. 7, p. 800]; (b) estrutura C, do HSO; em fase gasosa. Código de cores: 
S, amarelo; O, vermelho; H, branco. 


[S06] + 4H* +207 = 2H580, Eº = +0,56V (16.101) 


MnO, + 2[S80;|/” + 4H* — Mn** + [S-0;] + 2H,0 
(16.102) 


=" 


2504] +4H* + 207 = [S0] +2H,0 
E° = —0,22V (16.103) 


O íon [S206] não é facilmente oxidado ou reduzido, mas, em solução ácida, ele se decompõe lentamente de 
acordo com a Eq. 16.104, consistente com a existência de uma ligação S-S fraca. 


S-07 — SO, + [50]? (16.104) 


Ácido sulfúrico, H>SO4 


O ácido sulfúrico é o mais importante dos oxiácidos de enxofre, e é produzido pelo processo de Contato. Os 
primeiros estágios do processo (conversão do SO, em SO; e formação do oleum) foram descritos na Seção 16.8. O 
oleum finalmente é diluído com água dando o H;SO4. O H;SO,4 puro é um líquido incolor com alta viscosidade 
causada pela extensa ligação de hidrogênio intermolecular. Sua autoionização e seu uso como um solvente não 
aquoso foram descritos na Seção 9.8, e as propriedades selecionadas foram dadas na Tabela 9.6. As moléculas de 
H,SO, em fase gasosa têm simetria C2 (Fig. 16.18b) com distâncias de ligação S—O (157 e 142 pm) que refletem 
dois diferentes tipos de ligação S—O. No estado sólido, a ligação hidrogênio entre moléculas adjacentes do H,SO, 
resulta na formação de uma rede tridimensional (Fig. 16.19). O diagrama 16.54 apresenta uma estrutura 
hipervalente para o H,SOs, e o 16.55 dá um esquema de ligação no qual o átomo de S obedece à regra do octeto 


(refirase à discussão da ligação na Seção 16.3). No íon sulfato, as distâncias de todas as quatro ligações S—O são 
iguais (149 pm) devido à deslocalização da carga, e no [HSO4] a distância de ligação S-OH é de 156 pm e as 
ligações S—O restantes são de igual comprimento (147 pm). 


=i , 





f: Fig. 16.19 Parte da rede tridimensional (formada por ligações de hidrogênio) das moléculas de HSO; em ácido sulfúrico 
“— cristalino. A estrutura foi determinada por difração de raios X a 113 K [E. Kemnitz et al. (1996) Acta Crystallogr., Sect. 
C, vol. 52, p. 2665]. Código de cores: S, amarelo; O, vermelho; H, branco. 
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Em solução aquosa, o H2SO0; age como um ácido forte (Eq. 16.105), mas o íon [HSO,] é um ácido bastante 
fraco (Eq. 16.106 e Tabela 16.8). São formadas duas séries de sais e podem ser isolados, por exemplo, o KHSO, e 
O K-S0;. 


H-S0, + H-0 — [H;0]* + [HSO,] (16.105) 
[HSO,]” + H,0 = [H;0]* + [SO,/ (16.106) 


O HSO; aquoso diluído (normalmente 2 M) neutraliza bases (por exemplo, a Eq. 16.107) e reage com metais 
eletropositivos, liberando H3, e carbonatos metálicos (Eq. 16.108). 


H.SOs(ag) + 2KOH (ag) —— K.,SOs(aq) + 2H50(1) (16.107) 


H.SO,(aq) + CuCO;(s)— CuSOs (aq) + H-0(1) + COs(g) 
(16.108) 


As aplicações comerciais dos sais de sulfato são numerosas — por exemplo, o (NH4),SO4 como adubo, o CuSO4 
em fungicidas, o MgSO; : 7H,0 (sal de Epsom) como laxante, e o CaSO; hidratado (veja os Boxes 12.2 e 12.7). 
Os usos do H,SO, foram incluídos na Fig. 16.3. 

O H,SO, concentrado é um bom agente oxidante (por exemplo, reação 16.92) e um forte agente desidratante 
(veja o Boxe 12.3). Sua reação com o HNO; é importante para nitrações orgânicas (Eq. 16.109). 


HNO; + 2H,580, — [NOs]" + [H;0]" + 2[HSO,] (16.109) 


Apesar de o HF/SbFs ser um superácido, as tentativas de utilizá-lo na protonação do H2SO0; puro são afetadas pelo 
fato de o ácido sulfúrico puro sofrer a reação 16.110 até certo ponto. A presença dos íons [H;0]" no sistema 
HF/SbFs evita a completa conversão do H;SO, em [H;SO4]' (veja exemplo resolvido 16.5). 


Um método engenhoso de preparar um sal de [H;SO,]' é aplicar a reação 16.111, cuja força motriz termodinâmica 
é o elevado termo de entalpia de ligação Si-F no MesSi1F (veja a Tabela 14.2). Na estrutura de estado sólido do 
[D:;SO4] [SbFs] (produzido pelo uso do DF em lugar do HF), o cátion tem a estrutura 16.56 e há extensivas 
interações O-D +: F entre cátions e ânions. 


um éster de silil do H SO, 
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A reação do HF/SbFs com o H;,SO, não resulta na completa protonação do ácido sulfúrico por causa da 
presença dos íons [H;0]”. (a) Explique a origem dos íons [H;0]” e (b) explique como o [H;0O]* interfere nas 
tentativas de empregar o HF/ SbF; para protonar o H,SO,. 


O ácido sulfúrico puro passa por processos de autoionização. O mais importante é: 
2H,80, = [H;50;]" + [HSO,| 
e também ocorre o processo de desidratação seguinte: 
2H-$0, = [H;0] "+ HS0- 


As constantes de equilíbrio para esses processos são 2,7 x 10% e 5,1 x 10%, respectivamente (veja as Eqs. 9.46 e 
9.47). 
(b) O equilíbrio para o sistema de superácidos na ausência do H,SO, puro é: 


2HF + SbF; = [H, F]* + [SbF] 
O [H5F]" é um ácido mais forte que o H2SO0; e, em teoria, o seguinte equilíbrio deveria estar deslocado à direita: 
H,SO, + |H4F| = [H;S80,| + HF 


No entanto, é estabelecido um equilíbrio concorrente que surge do processo de autoionização do H2SO0; descrito 
na parte (a): 


HF + SbF; + 2H,SO, = |H;0]* + [SbF;]7 + H,8,0; 


Como a H20 é uma base mais forte que o H,SO,, a protonação da H20 é favorecida em detrimento da protonação 
do H,SO4.. 


1. O íon [H;SO,]" é formado quando o ácido bórico é dissolvido em oleum. Represente a estrutura do ânion que é produzido, 
e escreva uma equação balanceada para a reação. 
[Resp.: Veja a Eq. 9.51] 
2. O preparo do [D;SO,]' requer o uso do DF. Sugira um método de preparo do DF. [Resp.: Veja a Eq. 17.1] 
3. A metodologia da reação 16.111 foi utilizada para protonar o H20, e o H5COs. Escreva equações dessas reações e sugira 
estruturas para os ácidos protonados. 


[Resp.: Veja R. Minkwitz et al. (1998, 1999) Angew. Chem. 
Int. Ed., vol. 37, p. 1681; vol. 38, p. 714] 


Ácidos fluorossulfônico e clorossulfônico, HSOsF e HSOsCI 


Os ácidos fluorossulfônico e clorossulfônico, HSOsF e HSOsC], são obtidos conforme mostrado no esquema 
16.95, e suas estruturas estão relacionadas à do HSO, com um grupo OH substituído pelo F ou pelo Cl. Ambos 
são líquidos incolores a 298 K, e fumegam no ar úmido. O HSOsCl] reage explosirvamente com a água. Ambos os 


ácidos estão comercialmente disponíveis. O HSOsF tem amplas aplicações em sistemas de superácidos (veja a 
Seção 9.9) e como agente de fluoretação, enquanto o HSOsCI] é empregado como agente de clorossulfonação. 


Polioxiácidos com unidades S-O-S 


Embora os sais de K* dos ácidos polissulfúricos HO;S(OSO0,)» OSO3H (n = 2, 3, 5, 6) tenham sido obtidos pela 
reação do SO; com o K2S0,;,, os ácidos livres não podem ser isolados. Os ácidos dissulfúrico e trissulfúrico estão 
presentes no oleum, isto é, quando o SO; é dissolvido em H,SO, concentrado. O sal [NO»|[S3010] também foi 
preparado e estruturalmente caracterizado. A estrutura 16.57 mostra o [83010]? como um membro representativo 
desse grupo de polioxiânions. 





(16.57) 


Ácidos peroxissulfúricos, H2S20s e H2SOs 


A reação entre o H20, anidro frio e o ácido clorossulfônico produz o ácido peroxissulfúrico, H,SOs, e o ácido 
peroxidissulfúrico, H,S,0s (Eq. 16.112). No entanto, o H2S20; (Tabela 16.8) é facilmente hidrolisado em H2SO0; 
(16.58) (Eq. 16.113). 








(16.58) 
H,0, >» H.SOs e HS, 0, (16.112) 
H,S,0; + H0 É» H50; + H,SO, (16.113) 


O HSOs e o H,S,0g são sólidos cristalinos a 298 K. Poucos sais do H2SO; são conhecidos, mas os do H2S20x são 
facilmente produzidos por oxidação anódica dos sulfatos correspondentes em solução ácida a baixas temperaturas 
e altas densidades de corrente. Os peroxidissulfatos são fortes agentes oxidantes (Eq. 16.114), e as oxidações 
frequentemente são catalisadas pelo Ag”, com a espécie Ag(II) sendo formada como intermediário. Em soluções 
ácidas, o [S,0g]” oxida o Mn” a [MnO,], e o Cr”* em [Cr,07]”. 


[S0] + 2e7 = 2/80, Eº=4201V (16114) 
O ácido peroxidissulfúrico tem odor de ozônio, e, quando o K,S,0s é aquecido, é produzida uma mistura de O; e 
Os. 
Ácido tiossulfúrico, H2S203, e politionatos 


O ácido tiossulfúrico pode ser preparado em condições anidras pela reação 16.115, ou por tratamento do 
tiossulfato de chumbo (PbS,03) com H2S, ou do tiossulfato de sódio com HCI. O ácido livre é muito instável, 
decompondo-se a 243 K ou mediante contato com água. 


baixa temp. 


H-5 + HSO;C] 





H,8,0, + HCI (16.115) 


Uma representação da estrutura do ácido tiossulfúrico é dada na Tabela 16.8, mas as condições da reação 16.115 
podem sugerir protonação do enxofre, isto é, (HO)(HS)SO». Os sais de tiossulfato são muito mais importantes que 
o ácido. A cristalização da solução aquosa a partir da reação 16.116 produz o Na2S20; : 5H,0. 
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O íon tiossulfato, 16.59, é um agente complexante muito bom para o Ag", e o Na2S20; é empregado em fotografia 
para remoção do AgBr inalterado do filme fotográfico exposto (Eq. 16.117), apesar de esse uso encontrar-se em 
declínio como resultado do enorme crescimento da fotografia digital. No [Ag(S,03)3]”, cada íon tiossulfato 
coordena-se ao Ag' por meio de um átomo doador de enxofre. 


AgBr + 3Na,5,0, — Nas Ag/550 |, 





+ NaBr (16.117) 
A maioria dos agentes oxidantes (inclusive o Cl, e o Br;) oxidam lentamente o [S,0:]” em [SO4]”, e o Na2S20; é 
empregado para remover excesso de Cl, em processos de branqueamento. Por outro lado, o lI oxida rapidamente o 
[8,03] em tetrationato; a reação 16.118 é de importância em análise titrimétrica. 


28,0] + 1 — [S40] +21 (16.118) 
[S405] + 20 = 25:0, Eº = +0.08 V 
L+2e =2 E°” = +0,54V 


Os politionatos contêm íons do tipo [Sn06]7 e podem ser preparados por reações de condensação tais como as 
mostradas no esquema 16.119, mas alguns íons devem ser produzidos por rotas específicas. Os íons politionato 
são semelhantes estruturalmente, com dois grupos {SO;} conectados por uma cadeia de enxofre (16.60 mostra o 
[Ss06]”). As estruturas de estado sólido para uma série de conformações em cadeia são variáveis. Em solução 
aquosa, os politionatos decompõem-se lentamente em H,SO,, SO» e enxofre. 


SCl; + 2/HSO;] — [S;0;] + 2HCI 
| | (16.119) 


S,Cl, + 2/[HSO;)” — [8,06] + 2HCI 
Em alguns componentes conhecidos os átomos de S em um politionato são substituídos pelo Se ou pelo Te — por 
exemplo, o Ba[Se(SSO;)] e o Ba[Te(SSO3)]|]. De maneira significativa, o Se e o Te não podem substituir os 


átomos de S terminais, presumivelmente por, em seus estados de oxidação mais elevados, eles serem oxidantes 
fortes em demasia e atacarem o restante da cadeia. 





(16.60) 


Oxiácidos de selênio e telúrio 


O ácido selenoso, H;SeOs, pode ser cristalizado a partir de soluções aquosas de SeO; e dá origem a duas séries de 
sais que contêm os íons [HSeOs] e [SeOs]”. Em solução aquosa, ele comporta-se como um ácido fraco: pK(1) = 
2,46, pKa(2) = 7,31. O aquecimento de sais de [HSeOs] gera disselenitos contendo o íon 16.61. O ácido teluroso, 
H,TeOs, não é tão estável quanto o H,SeOs, e geralmente é preparado em solução aquosa na qual age como um 
ácido fraco: pK;(1) = 2,48, pK;(2) = 7,70. A maior parte dos sais de telurito contém o íon [TeOs]”. 


(16.61) 


A oxidação do H,SeO; com o H20, aquoso a 30% produz o ácido selênico, H,SeO4, que pode ser cristalizado a 
partir da solução. De algumas maneiras ele se assemelha ao H,SO,, sendo inteiramente dissociado em solução 
aquosa em relação à perda do primeiro próton. Para a segunda etapa, o pK, = 1,92. Trata-se de um oxidante mais 
forte que o H2SO4 — por exemplo, ele libera Cl) do HC] concentrado. O ácido selênico dissolve o metal ouro, 
oxidando-o a Au(IIN. Quando a reação é realizada a 520 K, o produto é o Au>(Se0O3)(SeO4), que contém íons 
[SeO4]” tetraédricos e [SeOs]” piramidais triangulares. A reação no estado sólido entre o Na;SeO, e o Na,0 (2:1 
equivalentes molares) leva ao NaçSe,09. Esta fórmula é escrita de forma mais útil como Na,-(SeOs)(Se0O4)s, 
mostrando a presença do íon [SeOs]” octaédrico que é estabilizado na rede cristalina pela interação com oito íons 
Na”. O íon [SeOs]* foi identificado no LiySeOs e no NaySeOs. A fórmula, Hs TeOs ou Te(OH), e as propriedades 
do ácido telúrico contrastam com as do ácido selênico. No sólido, estão presentes moléculas tetraédricas (16.62) e, 
em solução, ele comporta-se como um ácido fraco: pK,(1) = 7,68, pK(2) = 11,29. Os sais típicos incluem os que 
contêm o [Te(O)(OH)s] e [Te(0)(OH)| e a presença do íon [TeO4]” foi confirmada na estrutura do estado 
sólido do Rbs[ TeOs][ TeO4]. 


16.10 Compostos de enxofre e selênio com nitrogênio 


Compostos de enxofre-nitrogênio 


A química do enxofre-nitrogênio é uma área que teve grande desenvolvimento nas duas últimas décadas, em parte 
por causa da condutividade do polímero (SN)x. A discussão a seguir é necessariamente seletiva, e relatos mais 
minuciosos estão listados ao final do capítulo. Provavelmente, o mais conhecido dos compostos de enxofre— 
nitrogênio seja o tetranitreto de tetraenxofre, SaN4. Tradicionalmente, ele era obtido aplicando-se a reação 16.120, 
mas um método mais conveniente é a reação 16.121. O tetranitreto de tetraenxofre é um sólido laranja 
diamagnético (p.fus. 451 K) que explode quando aquecido ou tocado. As amostras puras são muito sensíveis (veja 
o exercício 1 ao final da seção). Ele é hidrolisado lentamente pela água (na qual é insolúvel) e rapidamente por 
álcalis morno (Eq. 16.122). 


CCl, 3220 K 
6S- I> = L6NH: - 





SaNa + I2NH4CI + 5; 
(16.120) 
2 (MesSi)N hS + 2325C; + 250-Cl 


— SN; + 8Me;SiCI + 2805 (16.121) 
S4N4 + 6[OH] + 3H,0 — [5,04] + 2/80)” + 4NH; 
(16.122) 


A estrutura do S4N4, 16.63, é um anel parecido com um berço, no qual pares de átomos de S estão posicionados a 
uma distância de ligação fraca uns dos outros (compare com o [Ss]”*, Fig. 16.8). As distâncias da ligação S-N no 
S4N; indicam ligação deslocalizada com contribuições 7x (compare as distâncias S-N de 163 pm com o somatório 
dos raios covalentes de S e N de 178 pm). A transferência de carga do S para o N ocorre dando ligações polares 
S*-Nº. Uma estrutura de ressonância do S4N, que ilustra as interações da ligação S-S cruzadas de gaiola é 
apresentada em 16.64. 


260 pm 
fo [A ; 
fo f 4 O3 pm 





N N o F N N 
N + E Fa 
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a E a 
£N-S-N = 104,5" 
£S—N=S = 113º 
(16.63) 
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-N — 5 — No 
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A Fig. 16.20 dá reações selecionadas do S4N4. Algumas levam a produtos que contêm anéis de S-N nos quais 
as interações cruzadas de gaiola do S4N4 são perdidas. A redução (no N) dá a tetraimida de tetraenxofre, S4N4H4, 
que tem um anel em forma de coroa com iguais comprimentos de ligação S-N. A tetraimida de tetraenxofre é 
aquela de uma série de compostos nos quais os átomos de S no Sg são formalmente substituídos por grupos NH 
com retenção da conformação em coroa; o S-NH, o S6N2H2, o SsNsH5 (em conjunto com o S4N; e o Ss) são todos 
obtidos pelo tratamento do S>Cl com NH3. Não são conhecidos nenhuns membros dessa família com grupos NH 
adjacentes no anel. 








F 
145 pm Lá. pm / 155 pm 
N TA &4 pm N “E 
117° F E 
#F-5-F = 94º 
“N-S-F = 122º 
(16.65) (16.66) 


A halogenação do S4N4 (no S) pode degradar o anel, dependendo de X, ou das condições (Fig. 16.20). O anel 
no SaN4F4 tem uma conformação enrugada bastante diferente da apresentada no S4N4H,. A fluoretação do S4N4 
em condições apropriadas (Fig. 16.20) produz o fluoreto de tiazila, NSF, 16.65, ou o trifluo reto de tiazila, NSF;3, 
16.66, que contêm triplas ligações S-N (veja o Problema 16.29a ao final do capítulo). Ambos são gases com odor 
intenso à temperatura ambiente, e o NSF trimeriza-se lentamente em S3NsF3; observe que o S4N4F4 não é formado 
a partir do seu monômero. As estruturas do S3N3Ch (16.67) e do SNF; são semelhantes. Os anéis apresentam 
apenas ligeiro enrugamento, e as distâncias de ligação S-N são iguais no S;NsCl; e aproximadamente iguais no 
análogo fluoro. O sal [S;N2C1] CI (produzido pelo aquecimento de uma mistura de S2C, enxofre e NH4Cl) 
contém o cátion 16.68. A oxidação do S4N4 com o AsFs ou o SbF; dá o [S4N4][EF6]2 (E = As ou Sb) contendo o 
[S4N4]”*. Este tem a estrutura plana 16.69 em muitos dos seus sais, mas o [S,N4]”' também pode adotar uma 
estrutura plana com distâncias de ligação alternadas, ou uma conformação enrugada. O cátion [S4N;]" (preparado 
conforme mostrado na Fig. 16.20) tem a estrutura plana 16.70 com ligação deslocalizada. 
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A Fig. 16.20 Reações selecionadas do S4N4; os anéis no S4N4H, e no S4N4F; não são planos. 
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(16.70) 


A gaiola do S4N, pode ser degradada em S-N; (Fig. 16.20), que é isoeletrônico com o [S4]* (veja a Seção 
16.4). O S5N;> é plano com ligação deslocalizada (S-N = 165 pm), e as estruturas de ressonância são apresentadas 
em 16.71. À temperatura ambiente, ele converte-se no polímero fibroso amarelo-dourado (SN), que também pode 
ser preparado a partir do S4N4. O polímero decompõe-se explostvamente a 520 K, mas pode ser sublimado em 
vácuo a =410 K. Trata-se de um material notável, ligado covalentemente, mas mostrando propriedades metálicas: 
um pseudometal unidimensional. Ele tem uma condutância elétrica cerca de um quarto da do mercúrio na direção 
das cadeias poliméricas, e, a 0,3 K, ele se torna um supercondutor. No entanto, a natureza explosiva do S4N; e do 
SN limita a produção comercial do (SN)x. No estado sólido, os dados de difração de raios X indicam que os 
comprimentos de ligação S-N no (SN) se alternam (159 a 163 pm), mas dados altamente precisos ainda não estão 
disponíveis; as distâncias intercadeias mais próximas são contatos S—S não ligantes de 350 pm. A estrutura 16.72 
dá uma representação da cadeia polimérica, e pode-se considerar que a condutividade originou-se nos elétrons não 
emparelhados no enxofre que ocupam uma banda de condução meio preenchida (veja a Seção 6.8). 


N— s5 N= S N—s N—s 

bb" old 

S— N S— N 3— No S==N 
(16.71) 

N—S N= g N—sS N—S 

pol dolo do 

S— N S— N 3— Nº == N 
(16.71) 


As Eqs. 16.123 e 16.124 apresentam rotas convenientes para o [NS2][SbF6]. Este produto é solúvel em SO, 
líquido e é facilmente separado do AgCl, que precipita da solução. O íon [NS2]" (16.73) é isoeletrônico (em 
termos de elétrons de valência) com o [NO+]' (veja a estrutura 15.50). O íon [NS»] é um sínton útil, e sofre 
reações de cicloadição com, por exemplo, alquinos, nitrilas e alquenos. 


SO, liquido 


S3N3Cl; + Sa + 3 AgSbFs 3[NSo][SbF,] + 3AgCI 


(16.123) 





SQ, liguido ac aí Ri 
= 2[NS.][SbF,] + 249CI 


(16.124) 


[SN>CICI HAS + 2Ag5bFg 


| 
5 == N == 5 
146 pm 


(16.73) 


Tetranitreto de tetrasselênio 


Dentre os compostos formados pelo Se e pelo N, mencionamos apenas os análogos de Se do S4N4. O tetranitreto 
de selênio, SesN4, pode ser preparado pela reação do SeCl, com o ((MesS1),NhsSe. Ele forma cristais laranja 
higroscópicos e é altamente explosivo. A estrutura do SesN4 é como a do S4N4 (16.63), com os comprimentos de 
ligação Se-N de 180 pm e separações Se uuuu Se de gaiola cruzada de 276 pm (compare com o rov(Se) = 117 
pm). A reatividade do Se4N; não foi inteiramente explorada como a do S4N4. A reação 16.125 é uma adaptação da 
síntese do SesN4 e leva ao isômero 1,5 do Se2S2N;4 (16.74). Na estrutura do estado sólido, os átomos de S e de Se 
são desordenados (veja o Boxe 15.5), dificultando dizer se a amostra cristalina é Se,S>N4 ou uma solução sólida 
do S4N4 e SesN4. Os dados de espectrometria de massas são consistentes com a presença do Se,S5N4, e o 
surgimento de apenas um sinal no espectro de RMN de !“N confirma o isômero 1,5 em vez do 1,3. 


2 (Me;Si),)NHS + 28eCl, — Se;S,N, + 8MesSiC] 


(16.125) 


(16.74) 


l. Embora o AH (S4,N4, s, 298 K) = +460 kJ mol!, o SN, é cineticamente estável em condições ambientes em relação à 
decomposição nos elementos. (a) O que significa “cineticamente estável”? (b) Um fio de Pt eletricamente aquecido pode 
ser utilizado para iniciar a decomposição explosiva do S4N4 sob uma pressão do N5. Escreva uma equação para o que 
acontece durante a reação, e determine a variação de entalpia, A,Hº(298 K). 


2. Cálculos teóricos sugerem que o radical S;Ns ' tenha uma simetria Ds. Deduza, raciocinando, se o anel é plano ou 
enrugado. 


3. Sugira produtos para as reações do S4N4 com os seguintes reagentes: (a) SO,Cb; (b) AsFs; (c) SnCl em EtOH; (d) HgF»; 
(e) Br; líquido. 
[Resp.: Veja a Fig. 16.20] 


16.11 Química das soluções aquosas de enxofre, selênio e telúrio 


Conforme vimos anteriormente, as reações redox entre compostos de S em diferentes estados de oxidação são 
frequentemente lentas, e os valores de Eº para meias-reações são invariavelmente obtidos a partir de informações 
termoquímicas ou estimados com base na química observada. Os dados na Fig. 16.21 ilustram as propriedades 
redox relativas de algumas espécies que contêm S, Se e Te. Pontos a observar incluem: 


š +0.17 (1,45 [1,14 
o Hã DM, Ss É. Hs 


+ +1,15 HI TA OM 
[0] e H-5e0; — Me ——w HaSe 


& | 02 HO,5 (Ta 


Ha TeO,, Tel; — Te — + H;Te 





EN: Fig. 16.21 Diagramas de potencial (valores em V) para o enxofre, o selênio e o telúrio em pH = 0. 


e maior poder oxidante do selenato e do telurato que do sulfato; 
e semelhanças entre o poder oxidante do sulfato, do selenito e do telurito; 
e instabilidades na solução aquosa do H2Se e do H,3Te. 


Há pouca diferença de energia entre as espécies de vários estados de oxidação do enxofre, um fato que está 
indubitavelmente envolvido na complicada química dos oxiácidos e oxiânions do enxofre. Já discutimos alguns 
aspectos da química das soluções aquosas dos elementos do grupo 16: 


e a ionização dos hidretos (Seções 7.5 e 16.5); 
e a formação de sulfetos metálicos (Seção 16.6); 


e a formação de íons polissulfeto — por exemplo, o [Ss]” (Eq. 16.42); 
e os oxiácidos e seus sais (Seção 16.9); 
e o poder oxidante do [S,50s]” (Eq. 16.114). 


Não há nenhuma química dos cátions em solução aquosa para os elementos do grupo 16. A coordenação aos íons 
de metal dos oxiânions tais como o [SO4]” e o [S203] está bem estabelecida (por exemplo, veja a Eq. 16.117). 





TERMOS IMPORTANTES 


Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


m anular 
[E cubano 
[E] Interação transanular 
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PROBLEMAS 


16.1 (a) Escreva, em ordem, os nomes e símbolos dos elementos do grupo 16; verifique sua resposta consultando 
a primeira página deste capítulo. (b) Dê uma notação geral mostrando a configuração eletrônica no estado 
fundamental de cada elemento. 

16.2 Escreva uma equação que represente a formação do 2!ºPoa partir do 2ºBi. 

16.3 Escreva meias-equações mostrando as reações envolvidas durante a eletrólise do álcalis aquoso. 

16.4 Considerando as reações SE(g) — 4E»(g) e 8E(g) — Es(g) para E = O e E = S, mostre que a formação das 
moléculas diatômicas é favorecida para o oxigênio, ao passo que a formação de anéis é favorecida para o 
enxofre. [Dados: veja a Tabela 16.2.] 

16.5 (a) Trace diagramas que demonstrem as ocupações do nível 7g* no estado fundamental e nos dois primeiros 
estados excitados do O2. A ordem de ligação formal muda na excitação do estado fundamental para o 
primeiro estado excitado (!Ag) do 05? (b) O estado !Ag do O, fica a 94,7 kJ mol! acima do estado 
fundamental. Mostre que a excitação simultânea de duas moléculas de O, a partir dos seus estados 
fundamentais para os estados !Ag corresponde a uma absorção de luz de comprimento de onda de 631 nm. 

16.6 (a) Considere os valores de Eº para as reações 16.32 e 16.33 para mostrar que o H20; é termodinamicamente 
instável em relação à decomposição em H,O e O;. (b) O HO; a 20 volumes recebe esse nome porque 1 
volume da solução libera 20 volumes de O», quando ele se decompõe. Se os volumes forem medidos a 273 
K e pressão de 1 bar, qual é a concentração da solução expressa em gramas de H20, por dm*? 

16.7 Sugira produtos para as seguintes reações: (a) H2O, e Ce!* em solução ácida; (b) H20, e I em solução ácida. 
[Dados necessários: veja o Apêndice 11.] 


16.8 O peróxido de hidrogênio oxida o Mn(OH), a MnO.. (a) Escreva uma equação para essa reação. (b) Que 
reação secundária vai ocorrer? 

16.9 Explique por que o catena-Se. é quiral. 

16.10 Os diagramas a seguir mostram duas vistas do Ss. Confirme se essa molécula tem simetria D3a. 


ua 
| 





16.11 Preveja as estruturas de (a) H>Se; (b) [H;S]*; (c) SO»: (d) SF4; (e) SFe; (f) S2F2. 

16.12 (a) Explique por que a reação do SF; com o BF; forma o [SFs|*, enquanto a reação com o CsF dá o Cs[SF;]. 
(b) Sugira como o SF; poderia reagir com um ácido carboxílico, RCO,H. 

16.13 O espectro Raman do sólido [Sel;]LAsFs] contém absorções em 227, 216, 99 e 80 em"! atribuídas aos modos 
vibracionais do íon [Sel;]'. Explique as origens das quatro absorções. Desenhe diagramas que representem 
os modos de vibração, e atribua um símbolo de simetria a cada modo. 

16.14 Discuta as tendências de (a) os comprimentos de ligação O-O no O» (121 pm), no [05]' (112 pm), no H20: 
(147,5 pm), no [05] (149 pm) e no OF; (122 pm), e (b) as distâncias de ligação S-S no Ss (206 pm), no S2 
(189 pm), no [S4]”* (198 pm), no H2S2 (206 pm), no SF; (189 pm), no S2F10o (221 pm) e no S,Ch (193 pm). 
[Dados: rcov(S) = 103 pm.] 

16.15 Comente a respeito dos seguintes valores de momentos de dipolo em fase gasosa: SeFs, O D; SeF4, 1,78 D; 
SF4, 0,64 D; SCl, 0,36 D; SOCH, 1,45 D; SO5Cb, 1,81 D. 

16.16 O espectro de RMN de !“Te do [Me,N][ TeF+] (298 K em MeCN) consiste em um octeto binomial (J = 2876 
Hz), enquanto no espectro de RMN de !°F existe um simpleto com dois dupletos de baixíssima intensidade 
(sobrepostos sobre o simpleto) (J = 2876 e 2385 Hz, respectivamente). Explique essas observações. [Dados: 
veja a Tabela 16.1; PF, 100%, 7 = 1] 

16.17 Na seguinte série de compostos ou íons, identifique aqueles que são isoeletrônicos (em relação aos elétrons 
de valência) e aqueles que também são isoestruturais: (a) [S1iO,]”, [P0O4], [S04]7; (b) CO», SiO2, SO», 
TeO», [NOs]"; (c) SOs, [PO;T, SeOs; (d) [P4012]^, Ses0 15, [Si4012]®. 

16.18 (a) Dê as estruturas do SO; e do [SO3]” e explique a diferença entre elas. (b) Trace o perfil das propriedades 
de soluções aquosas do SO; e discuta as espécies que podem ser derivadas. 

16.19 (a) Represente as estruturas do S;NH, S6N5H5, SsNsH; e SaN4H4, ilustrando o isomerismo onde for 
apropriado. (Devem ser ignoradas as estruturas dos isômeros hipotéticos com dois ou mais grupos NH 
adjacentes.) (b) Escreva um breve relato da preparação e da reatividade do S4N4, dando as estruturas dos 
produtos formados nas reações descritas. 

16.20 Discuta a interpretação de cada uma das seguintes observações. 

(a) Quando o Cu metálico é aquecido com H,SO, concentrado, além do CuSO; e do SO;, é formado algum 
CuS. 

(b) O íon [TeFs| é piramidal quadrado. 

(c) O nitrato de prata dá um precipitado branco com o tiossulfato de sódio aquoso; o precipitado dissolve-se 
em um excesso de [S,505]”. Se o precipitado é aquecido com água, fica preto, e o líquido sobrenadante, 
então, dá um precipitado branco seguintes resultados experimentais. Ba(NOs), aquoso acidificado. 

16.21 Interprete os seguintes resultados experimentais. 

(a) A ditionita de sódio, Na2S20; (0,0261 g) foi adicionada a um excesso de solução amoniacal de AgNO3; a 
prata precipitada foi removida por filtração e dissolvida em ácido nítrico. Observou-se que a solução 
resultante era equivalente a 30,0 cm” de solução 0,10 M de tiocianato. 

(b) Uma solução contendo 0,0725 g de Na,S50, foi tratada com 50,0 cm” de solução 0,0500 M de iodo e 
ácido acético. Após a conclusão da reação, o l residual era equivalente a 23,75 cm” de tiossulfato 0,1050 
M. 

16.22 A ação do H;SO, concentrado na ureia, (H:N)CO, resulta na produção de sólido cristalino branco X de 
fórmula H;NOsS. Trata-se de um ácido monobásico. Em tratamento com nitrito de sódio e ácido clorídrico 
diluído a 273 K, um mol de X libera um mol de N2, e com a adição de BaCl aquoso a solução resultante 
forma um mol de BaSO, por mol de X obtido inicialmente. Deduza a estrutura de X. 

16.23 Escreva um breve relatório sobre os oxiácidos de enxofre, prestando atenção a quais espécies podem ser 
isoladas. 

16.24 Dê as estruturas de S20, [S203], NSF, NSF3, [NS2]" e S5N; e explique suas formas. 


16.25 O [NS,][SbFs] reage com as nitrilas, RC?N, dando [X] [SbFs], em que [X] é um produto de cicloadição. 


Proponha uma estrutura para o [X]* e mostre que ele é um sistema de 6p elétrons. Você espera que o anel 
seja plano ou enrugado? Justifique sua resposta. 


PROBLEMAS DE REVISÃO 


16.26 Qual descrição na lista da direita, a seguir, tem a combinação correta de cada elemento ou composto na lista 
da esquerda”? Só existe uma combinação para cada par. 


Lista 
des 
[S20] 
[S2] 
S2F> 
Na20 
[S406] 
PbS 
H202 
HS0;Cl 
[S20;]7 
H2S 


Se0; 


1 Lista 2 

Um gás tóxico 

Desproporciona-se facilmente na presença do Mn 
Reage explosivamente com a H20 

Existe na forma de um tetrâmero no estado sólido 
Um forte agente redutor, oxidado a [5,06] 

Uma espécie paramagnética azul 

Existe na forma de dois isômeros monoméricos 
Um polímero quiral 

Cristaliza com uma estrutura da antifluorita 

Um sólido negro insolúvel 

Um forte agente oxidante, reduzido a [S04]+- 


Contém uma ligação S-S fraca, prontamente clivada em solução ácida 


16.27 (a) Quando o H5S é adicionado a uma solução aquosa de um sal de Cu(II) forma-se um precipitado negro. O 
precipitado redissolve-se quando o NasS é adicionado à solução. Sugira uma razão para esta observação. 
(b) Na presença de pequenas quantidades de água, a reação do SO, com o CsN3 leva ao Cs2S205; como um 
subproduto na formação do Cs[SO,Ns]. Sugira como surge a formação do Cs2S20;. 
(c) O íon complexo [Cr(Te,)3]” possui uma conformação AMA. Considerando as informações do Boxe 19.3, 
no Volume 2, explique (1) a que se referem os símbolos A e À, e (11) como surge a conformação AMA. 

16.28 Sugira produtos para as reações a seguir; as equações não estão necessariamente balanceadas no lado 
esquerdo. Desenhe as estruturas dos produtos que contêm enxofre. 


| hq. HF 
(a) SF4 + SbF; — 


(c) Nasa + HCI — 
(d) [H50;| + l: + H:0 — 
a a | A 
(e) [SNI [As F4] + CsF — 
(1) HSO0;C1I + HO, anidro — 


(8) [8,06] 


em solução ácida 
rS e 


16.29 (a) As estruturas 16.65 e 16.66 mostram o enxofre hipervalente no NSF e no NSF3. Represente as estruturas 


de ressonância para cada molécula que retém um octeto de elétrons em torno dos átomos de S, e explique as 
três ligações S-F equivalentes no NSFs. 

(b) As entalpias de vaporização (no ponto de ebulição) de H20, H2S, H,Se e H>Te são 40,6, 18,7, 19,7 e 
19,2 kJ mol. Dê uma explicação para a tendência desses valores. 

(c) Qual dos compostos seguintes sofre reação significativa quando eles se dissolvem em água em condições 
ambientes: AbSes, HgS, SFs, SF4, SeO2, FeS, e As,S3? Dê equações que demonstrem as reações que 
ocorrem. Qual desses compostos é cinética, porém não termodinamicamente, estável em relação à hidrólise? 


16.30 O íon [Ses]”* tem simetria Dyp, e os comprimentos de ligação Se-Se são iguais (228 pm). 


(a) O anel no [Sey]”* é plano ou enrugado? 


(b) Procure um valor de rcoy para o Se. O que você pode deduzir quanto à ligação Se-Se? 
(c) Represente um conjunto de estruturas de ressonância para o [Ses]. 
(d) Construa um diagrama OM que descreva a ligação p no [Se,]”*. Qual é a ordem da ligação p? 

16.31 (a) O SgO pode ser preparado pelo tratamento do Sg com o CF;3CO3H. A estrutura do SgO é apresentada a 
seguir. Explique por que a adição de um átomo de O ao anel do Sg reduz a simetria molecular de D4n para 
C. 





(b) A reação entre o TeF, e o MesSiCN leva à formação do MesSiF e dos produtos de substituição TeF4. 
n(CN)n. Quando o espectro RMN de !2Te de uma mistura de TeF, e menos de quatro equivalentes do 
MesSi1CN é registrado a 173 K, são observados três sinais: ô 1236 ppm (quinteto, J 2012 Hz), ô 816 ppm 
(tripleto, J 187 Hz), ô 332 ppm (dupleto, J 200 Hz). O espectro de RMN de ºF da mesma mistura, a 173 K, 
exibe três sinais, cada qual com satélites de !Te. Explique os espectros observados (inclua comentários a 
respeito das espécies fluxionais, onde for apropriado), e sugira estruturas para os produtos. 

16.32 A reação do TeCl, com o PPh; em solução de THF no ar leva à formação do sal [(Ph;PO)H]>[ Te>Cl,o]. Os 
dados estruturais revelam que cada centro de Te no ânion é um ambiente aproximadamente octaédrico. (a) 
Sugira uma estrutura para o [Te>Clo]”. (b) O cátion [(Ph;PO)H]* é derivado do óxido fosfina PhsPO. 
Sugira uma estrutura para o cátion e comente a respeito de sua ligação. 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


16.33 O HSO é um intermediário na oxidação atmosférica do H2S, e está envolvido no esgotamento do ozônio. Os 
números de onda calculados para os modos fundamentais de vibração do HSO são 2335, 1077 e 1002 cm. 
Estes são atribuídos aos modos de estiramento, deformação angular e estiramento, respectivamente. A 
deuteração faz com que os modos fundamentais de vibração mudem para 1704, 772 e 1041 em. (a) A 
molécula de HSO é linear ou angular? (b) Desenhe uma ou mais estruturas de ressonância que descrevam a 
ligação no HSO. (c) Quantos dos modos fundamentais de vibração são ativos no IV? (d) Qual dos modos de 
vibração (2335, 1077 ou 1002 cm!) tem origem no estiramento S-H? Use os dados de deuteração para 
confirmar sua resposta. (e) Sugira por que o HSO é associado ao esgotamento do ozônio. 

16.34 (a) As poeiras do deserto do Norte da África contêm partículas de calcita e dolomita. Por que essas poeiras 

são importantes no contra-ataque da chuva ácida no Mediterrâneo Oriental? Indique equações que ilustrem 
sua resposta. 
(b) O CaC20, - H20 (log Kps = 8,6) e o CaC,0, - 21H60 (log Kps = —8,2) cristalino acumulam-se nas 
superfícies de alguns liquens. Pensa-se que isto é uma resposta aos elevados níveis de íons cálcio. As zonas 
dos cristais de CaC,04 : HO e CaC,0, : 2H,0 nos liquens expostos a emissões de SO, ou à chuva ácida 
são interrompidas por crescimentos de cristais de gesso. (1) Por que o CaC,0, : H20 e o CaC20; : 2H,0 são 
adequados para imobilizar o excesso de íons Ca?*? (ii) Qual é a origem dos cristais de gesso nos liquens? 
Inclua equações apropriadas para sua formação. 

16.35 Comente a respeito da relevância da formação de ligações homonucleares entre os elementos do grupo 16 

para os seguintes casos: 

(a) ozônio e dioxigênio; 

(b) piritas de ferro (ouro-dos-tolos); 

(c) a pedra preciosa azul lápis-lazúli; 

(d) o Te elementar, utilizado como aditivo em aços de baixo carbono. 


t Para uma atualização recente, veja: R. Collé, L. Laureano-Perez and I. Outola (2007) Appl. Radiat. Isotopes, vol. 65, p. 728 — 
‘A note on the half-life of Po’. 


t Para uma atualização recente, veja: R. Collé, L. Laureano-Perez and I. Outola (2007) Appl. Radiat. Isotopes, vol. 65, p. 728 — 
‘A note on the half-life of Po’. 


t Veja: T. Steiner (2002) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 41, p. 48 — “The hydrogen bond in the solid state”. 

t Para uma introdução ao O; no estado simpleto, veja: C.E. Wayne and R.P. Wayne (1996) Photochemistry, OUP, Oxford. 

t Veja: T.S. Cameron et al. (2000) Inorg. Chem., vol. 39, p. 5614. 

t Para uma visão geral dos processos de produção do H50», veja: W.R. Thiel (1999) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 38, p. 3157 — 
‘New routes to hydrogen peroxide: alternatives for established processes?’ 

t O difluoreto de sulfurila também é chamado de difluoreto de sulfonila ou fluoreto de sulfonila. 

t O dicloreto de sulfurila também é chamado de dicloreto de sulfonila ou cloreto de sulfonila. 


t? Para uma discussão mais completa dessas ideias, veja: R.J. Gillespie and P.L.A. Popelier (2001) Chemical Bonding and 
Molecular Geometry, OUP, Oxford, Capítulo 9. Para uma investigação teórica das espécies [EXs|r, veja: M. Atanasov and D. 
Reinen (2005) Inorg. Chem., vol. 44, p.5092. 
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17.1 introdução 
Os elementos do grupo 17 são denominados halogênios. 


Flúor, cloro, bromo e iodo 


A química do flúor, do cloro, do bromo e do iodo é provavelmente mais bem compreendida que a de qualquer 
outro grupo, exceto a dos metais alcalinos. Isso se deve em parte porque muito da química dos halogênios 
corresponde àquela de átomos unidos por ligações simples ou de ânions de carga unitária, e em parte devido à 
disponibilidade de dados estruturais e físico-químicos da maioria de seus compostos. Os princípios fundamentais 
da química inorgânica são frequentemente ilustrados por uma discussão das propriedades dos halogênios e dos 
haletos, e os tópicos já discutidos incluem: 


e afinidades eletrônicas dos halogênios (Seção 1.10); 

e teoria da ligação de valência para o F; (Seção 2.2); 

e teoria do orbital molecular para o Fz (Seção 2.3); 

e eletronegatividades dos halogênios (Seção 2.5); 

e momentos de dipolo dos haletos de hidrogênio (Seção 2.6); 

e ligação no HF por meio da teoria do orbital molecular (Seção 2.7); 

e modelo RPECV (que funciona bem para muitos compostos haleto, Seção 2.8); 


e aplicação do modelo de agrupamento de esferas para a estrutura do F, no estado sólido (Seção 6.3); 

e raios iônicos (Seção 6.10); 

e tipos de estruturas iônicas: NaCl, CsCl, CaF, antifluorita, Cdl (Seção 6.11); 

e energias de rede; comparação de dados experimentais e calculados para haletos metálicos (Seção 6.15); 

e estimativa das afinidades do íon fluoreto (Seção 6.16); 

e estimativa das entalpias-padrão de formação e de desproporcionamento ilustradas por meio de compostos haleto 
(Seção 6.16); 

e haletos de hidrogênio como ácidos de Bronsted (Seção 7.4); 

e energias de dissociação de haletos de hidrogênio em solução aquosa (Seção 7.5); 

e solubilidades de haletos metálicos (Seção 7.9); 

e efeito do íon comum, exemplificado pelo AgCI (Seção 7.10); 

e estabilidade de complexos contendo íons metálicos e ligantes duros e moles ilustrada por meio dos haletos de 
Fe(II) e Hg(IN (Seção 7.13); 

e meias-células de oxirredução envolvendo haletos de prata (Seção 8.3); 

e solventes não aquosos: HF líquido (Seção 9.7); 

e solventes não aquosos: BrF; (Seção 9.10); 

e reação de halogênios com H; (Seção 10.4); 

e ligação de hidrogênio envolvendo halogênios (Seção 10.6). 


Nas Seções 11.5, 12.5, 13.6, 14.8, 15.7 e 16.7 discutimos os haletos dos elementos dos grupos 1, 2, 13, 14, 15 e 
16, respectivamente. Os fluoretos dos gases nobres serão discutidos nas Seções 18.4 e 18.5, e os dos metais dos 
blocos d - e f- nos Capítulos 21, 22 e 27, Volume 2. Neste capítulo, discutiremos os halogênios em s1, seus óxidos 
e oxiácidos, os compostos inter-halogênios e os íons poli-haleto. 


Astato 


O astato é o membro mais pesado do grupo 177 e é conhecido apenas na forma de isótopos radioativos. Todos eles 
têm meias-vidas muito curtas. O isótopo de meia-vida mais longa é o *'ºAt (f, = 8.1 h).. Vários isótopos estão 
presentes na natureza como produtos transientes do decaimento de minerais de urânio e tório; o 2!8At é formado 
pelo decaimento B do 2!8Po, mas essa rota compete com o decaimento para 2!*Pb (a rota dominante, veja a Fig. 
27.3 no Volume 2). Outros isótopos são preparados artificialmente — por exemplo, 2! At (um emissor a) a partir da 
seguinte reação nuclear: 

da Bi + «He —e At + 2n. 

O isótopo ?!!At pode ser separado por destilação a vácuo. Em geral, At é quimicamente similar ao iodo. Estudos 
com traçadores (que são as únicas fontes de informação sobre o elemento) mostram que o At, é menos volátil que 
o l, é solúvel em solventes orgânicos e é reduzido pelo SO, a At”, que pode ser coprecipitado com AgI ou TII. 
Hipoclorito, [CIO], ou peroxidissulfato, [S50s]”, oxida o astato a um ânion que é arrastado pelo [I0;| (por 
exemplo, coprecipitação com AgIOs), sendo provavelmente [AtOs|. Agentes oxidantes menos poderosos, como 
Br», também oxidam o astato, provavelmente a [AtO] ou [AtO,]. 


1. A preparação de ?!! At pode ser descrita por meio da reação nuclear simplificada “S Bi(a,2n)-1: At. Explique o que isso 


, 
significa. 

2. Explique o que acontece quando “1º Po perde uma partícula B. 

[Resp.: Veja a Seção 10.3 | 


17.2 Ocorrência, extração e usos 


Ocorrência 


A Fig. 17.1 mostra as abundâncias relativas dos elementos do grupo 17 na crosta terrestre e na água do mar. As 
principais fontes naturais de flúor são os minerais fluorita (espatofluor, CaF5), criolita (Nas[AlFs]) e fluorapatita 
(CasF(PO,)3) (veja a Seção 15.2 e o Boxe 15.11). A importância da criolita está no fato de ser um minério de 
alumínio (veja a Seção 13.2). As fontes de cloro são estreitamente associadas aquelas de Na e K (veja a Seção 
11.2): sal de rocha (NaCl]), silvita (KCI) e carnalita (KCl - MgCl; : 6H,0). A água do mar é uma fonte de Br, 
(Fig. 17.1), mas quantidades significativamente maiores de Br estão presentes em lagos salgados e salmouras 


naturais (veja o Boxe 17.3). A abundância natural do iodo é inferior à dos halogênios mais leves. Ele ocorre na 
forma de íon iodeto na água do mar e é absorvido por algas, a partir das quais ele pode ser extraído. O salitre 
impuro do Chile (caliche) contém até 1% de iodato de sódio, e vem tornando-se uma fonte importante de lp. As 
salmouras associadas a poços de óleo e sal estão ganhando importância crescente. 
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Fig. 17.1 Abundâncias relativas dos halogênios (exceto astato) na crosta terrestre e na água do mar. Os dados são apresentados 
em escala logarítmica. As unidades de abundância são em partes por bilhão (1 bilhão = 10º). 


Extração 


A maioria dos compostos de flúor é preparada a partir do HF. Este último é preparado a partir da fluorita por meio 
da reação 17.1. Em 2009, =85% do CaF, consumido nos Estados Unidos foi convertido em HF. O fluoreto de 
hidrogênio também é reciclado a partir dos processos de fabricação de Al e de alquilação de petróleo, sendo 
reintroduzido na cadeia produtiva. O diflúor é um agente oxidante extremamente forte e tem que ser preparado 
industrialmente por oxidação eletrolítica do íon F~. O eletrólito é uma mistura de KF anidro e HF, e a célula 
eletrolítica contém um catodo de aço ou cobre, um anodo de carbono não grafitizado, e um diafragma de metal 
Monel (Cu/N1) perfurado abaixo da superficie do eletrólito, mas não acima dele a fim de evitar a recombinação 
dos produtos H, e F,. À medida que a eletrólise avança, o conteúdo de HF na massa fundida é reposto pela adição 
de gás seco proveniente de cilindros. 


CaF, + H,SO, — CaSO, + 2HF (17.1) 


CO THE 


O dicloro é um dos produtos químicos mais importantes no mundo, e é preparado pelo processo cloro-álcali 
(=95% do suprimento mundial, veja o Boxe 11.4) e pelo processo Downs (veja a Fig. 11.2). Em 2009, os Estados 
Unidos e a Europa produziram 8,4 e 10,1 Mt de CL, respectivamente. As maiores demandas por Cl na Europa em 
2009 estiveram associadas ao aumento da produção de policloreto de vinila (PVC). A preparação de Br, envolve a 
oxidação de Br pelo Cl na presença de ar, que remove o Br, do sistema por arraste. De modo similar, o I 
presente em salmouras é oxidado a L. A extração do L a partir do NalO; envolve uma redução controlada pelo 
SO»; a redução completa produz Nal. 


Usos 


A indústria de combustível nuclear emprega grandes quantidades de F na produção de UFs para o processo de 
enriquecimento do combustível, e isso representa o emprego principal do F2. O reprocessamento dos combustíveis 
nucleares usados envolve tanto a recuperação do urânio como a separação do 2ºU dos produtos de fissão. Os 
radionuclídeos de meia-vida curta decaem durante um período de armazenagem do combustível irradiado. Depois 
disso, o urânio é convertido no sal solúvel [UO,]|NOs], e a seguir em UFs (veja o Boxe 7.3). 

Industrialmente, os compostos mais importantes contendo F são HF, BFs, CaF, (como fundente em 
metalurgia), criolita sintética (veja a reação 13.46) e clorofluorocarbonos (CFCs, veja o Boxe 14.6). A fluoretação 
da água foi introduzida em muitos países desenvolvidos em meados do século XX, a fim de reduzir a ocorrência 
de cáries dentárias, especialmente em crianças. Os agentes de fluoretação são H2SiF6 e Na,S1Fs; o primeiro é um 


subproduto da fabricação do ácido fosfórico a partir de rocha fosfática (veja a Eq. 15.136). A rocha fosfática 
contém fluoretos como impurezas e, na presença de SiO2, a produção de ácido fosfórico resulta na formação de 
HF e de SiF, gasosos. A lavagem dessas emissões com água produz H,S1Fs. Desde os anos 1990 há discussões de 
que a ingestão de água fluoretada por um longo período pode estar associada ao aumento do risco de câncer.” 
Embora a fluoretação de muitas fontes de água continue sendo realizada, a introdução de pastas de dente contendo 
NaF ou monofluorofosfato de sódio, e o emprego de sal fluoretado (na Alemanha, na França e na Suíça) são hoje 
outros meios de combater as cáries dentárias. 

A Fig. 17.2a resume os principais empregos do cloro. Compostos orgânicos clorados, incluindo 1,2- 
dicloroeteno e cloreto de vinila para a indústria de polímeros, são extremamente importantes. O dicloro foi 
amplamente empregado como agente de branqueamento na indústria de polpa e de papel, mas as leis ambientais 
levaram a mudanças (Fig. 17.2b). O dióxido de cloro, CIO» (um agente alvejante “livre de cloro”) é mais vantajoso 
que o Cl; porque ele não produz efluentes tóxicos.* Além do emprego como alvejante da polpa, o CIO; é cada vez 
mais empregado no tratamento de água potável. Entretanto, como o CIO; é instável na forma de gás comprimido, 
ele deve ser produzido no local a partir tanto de NaClO; como de NaClO, (isto é, por meio das reações 17.2 e 
17:3)” 


2NaCIO; + 2NaCl + 2H,580, — 2010, + Cl, 
+ 2Nas504+ 24H50 (17,2) 


5SNaClo- + 4HC) — ACIO- + 5NaCl + 2H50 (17.3) 


A fabricação de compostos orgânicos contendo bromo e iodo é uma aplicação básica desses halogênios. Outros 
usos incluem os sais de iodetos (por exemplo, KI), o brometo de prata na indústria fotográfica (embora o seu uso 
venha sofrendo redução com o advento das câmeras digitais), e compostos orgânicos bromados como retardantes 
de chama (Boxe 17.1). As aplicações do iodo e de seus compostos estão descritas no Boxe 17.2. O iodo é 
essencial à vida, e sua deficiência resulta no inchaço da glândula tireoide; o ‘sal iodado’ (NaCl com adição de T) 
nos fornece um suplemento de iodo. 
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Fig. 17.2 (a) Emprego industrial do Cl, na Europa em 2009 [dados: www.eurochlor.org]. (b) As tendências na utilização dos 
agentes de branqueamento na indústria de polpa entre 1990 e 2002; o CIO, substituiu o Cl. Tanto os agentes livres de cloro 
elementar como aqueles totalmente livres de cloro estão de acordo com as legislações ambientais [dados: Alliance for 
Environmental Technology]. 


17.3 Propriedades físicas e considerações sobre ligação 


A Tabela 17.1 lista propriedades físicas selecionadas dos elementos do grupo 17 (exceto o astato). A maioria das 
diferenças entre o flúor e os demais halogênios podem ser atribuídas: 


e à incapacidade de o átomo de F apresentar qualquer outro estado de oxidação que não seja —1 em seus 
compostos; formalmente, uma exceção é o [F3]; 

e ao tamanho relativamente pequeno do átomo de F e do íon F; 

e à baixa energia de dissociação do F, (Figs. 15.2 e 17.3); 

e ao maior poder oxidante do F3; 

e à elevada eletronegatividade do flúor. 


O último fator não é uma grandeza definida com exatidão. Entretanto, ele é útil para a interpretação de 
observações como as propriedades físicas anômalas, por exemplo, do HF (veja a Seção 10.6), a força dos ácidos 
carboxílicos contendo átomos de F, o efeito desativante do grupo CF; em reações de substituição eletrofílica 
aromática, e o caráter não básico do NF; e do (CF3);N (veja o problema 177.4 ao final deste capítulo). 





Boxe 17.1 Retardantes de chama 





A incorporação de retardantes de chama em plásticos, têxteis, equipamentos eletrônicos (por exemplo, placas de circuito impresso) e outros materiais é um grande negócio, e a 
demanda nos Estados Unidos alcançou aproximadamente US$ 1,3 bilhão em 2008. O gráfico visto neste boxe mostra a distribuição entre as três principais categorias de retardantes de 
chama nos Estados Unidos em 2003. Emprega-se em escala comercial uma variedade de compostos orgânicos bromados, sendo os mais importantes: 


e difenil éter perbromado (C6Brs)20 (abreviado como deca-BDE no mercado comercial); 
e 1,2,5,6,9,10-hexabromociclododecano (HBCD); 

e tetrabromobisfenol A (TBBPA, veja a seguir); 

e octabromodifenil éter (octa-BDE); 

e pentabromodifenil éter (penta-BDE); 

e derivados de bifenilas polibromadas (PBBs); 

e polímeros bromados (por exemplo, resinas epóxi, policarbonatos). 


TBBPA 


O deca-BDE é empregado como retardante de chama em produtos têxteis em plásticos para equipamentos elétricos e eletrônicos, incluindo carcaças para computadores e televisões; o 
HBCD é aplicado em espumas de isolamento térmico (ou seja, em edifícios comerciais) e em revestimentos têxteis. O TBBPA tem sua aplicação principal como retardante de chama em 
placas de circuito impresso e em equipamentos eletrônicos relacionados. Em 2004, os retardantes de chama bromados respondiam por =50% do bromo consumido nos Estados Unidos. 
Entretanto, há um alerta crescente quanto à bioacumulação de retardantes de chama contendo bromo e, na última década, muitos estudos foram conduzidos para avaliar os níveis 
desses produtos químicos no meio ambiente. A União Europeia aumentou o rigor da legislação em vista das evidências dos efeitos colaterais (incluindo efeitos relacionados a hormônios 
e a produção de bromodioxinas). Nos Estados Unidos, a produção de bifenilas polibromadas (PBBs) foi banida a partir de 2000 e, desde julho de 2006, o emprego de penta-BDE e de 
octa-BDE em novos equipamentos elétricos e eletrônicos é proibida. Seguindo as avaliações de risco da União Europeia para o TBBPA em 2008, nenhuma restrição ao seu uso como 
retardante de chama foi colocado em prática. 

Os retardantes de chama à base de fósforo incluem o fosfato de tris(1,3-dicloroisopropila), usado em espumas de poliuretano e resinas de poliéster. Mais uma vez, existe um debate 
a respeito dos efeitos tóxicos colaterais de tais produtos: embora esses retardantes de chama possam salvar vidas, eles produzem fumaças nocivas durante um incêndio. 

Muitos compostos inorgânicos são empregados como retardantes de chama, por exemplo: 


«  Sb20; é usado no PVC, e em aeronaves e motores de veículos; o medo provocado pelo fato de o Sb;03 em colchões de berços poder ser a causa de ‘mortes de berço parece ter 
diminuído; 

«Ph;Sb(OCsCIs)> é adicionado ao polipropeno; 

e boratos, exemplificados por: 








e São usados em espumas de poliuretano, poliésteres e resinas à base de poliéster; 
« ZnSn0; tem aplicações em PVC, termoplásticos, resinas à base de poliéster e certas tintas brilhantes à base de resinas. 


Os retardantes de chama à base de estanho parecem ter um grande potencial no futuro: eles não são tóxicos, aparentemente não produzindo nenhum dos efeitos colaterais perigosos 
dos materiais à base de fósforo amplamente utilizados. 


Produtos quinucos à base Compostos orgânicos 
de fósioro (271%) contendo bromo (43%) 





Compostos O råt os incluindo 
Me(OH,. Zn5n0,., 5b,0, e boratos (30%) 


[Dados de: Additives for Polymers (2005), issue 3, p. 12] 


Leitura recomendada 


K. Harley et al. (2010) Environ. Health Persp., vol. 118, p. 699 — ‘PBDE concentrations in women’s serum and fecundability. 
P.C. Hartmann, D. Bürgi and W. Giger (2004) Chemosphere, vol. 57, p. 781 — “Organophosphate flame retardants and plasticizers in indoor air” 
R.J. Law et al. (2006) Chemosphere, vol. 64, p. 187 — ‘Levels and trends of brominated flame retardants in the European environment: 


R.J. Letcher, ed. (2003) Environ. Int., vol. 29, issue 6, pp. 663—885 — Uma edição do periódico intitulada: ‘The state-of-the-science and trends of brominated flame retardants in the 


environment. 
A. Marklund, B. Andersson and P. Haglund (2005) Environ. Sci. Technol., vol. 39, p. 7423 — ‘Organophosphorus flame retardants and plasticizers in Swedish sewage treatment plants: 


APLICAÇÕES 


Boxe 17.2 lodo: de agentes de contraste de raios X a desinfetantes e usos como catalisadores 





O consumo anual de iodo é significativamente menor que o de cloro ou bromo, mas, apesar disso, ele tem uma ampla variedade de importantes aplicações. A obtenção de dados 
precisos acerca dos usos finais do iodo é difícil porque muitos compostos intermediários contendo iodo são vendidos antes de se chegar às aplicações finais. Uma das principais 
aplicações de certos compostos contendo iodo é como agente de contraste para raios X. Tais agentes são rádio-opacos (isto é, eles bloqueiam a penetração dos raios X) e são usados para 
auxiliar o diagnóstico de problemas cardíacos, no sistema nervoso central, na vesícula biliar, no trato urinário e em outros órgãos. Por exemplo, após a injeção de um agente de contraste 
rádio-opaco à base de iodo, o exame dos rins, do ureter e da bexiga fornece uma imagem chamada pielograma intravenoso (PIV). A fotografia vista a seguir mostra um PIV de um 
paciente no qual um cálculo renal passou para o uréter, mas não chegou à bexiga. A obstrução resultante levou a uma dilatação do ureter e da pélvis renal. 





Uma imagem de pielograma intravenoso (IVP) obtida empregando raios X e um agente de contraste à base de iodo. 


Uma importante aplicação do iodo em si é como biocida e desinfetante. Como o lz é insolúvel em água, são necessários agentes solubilizantes, como a poli-N-vinil-2-pirrolidona 
(PVP), para preparar soluções aquosas contendo iodo comercialmente úteis. As soluções antissépticas de PVP/I; são vendidas sob uma variedade de nomes comerciais incluindo 
Betadine. Embora PVP/I, seja usada como antisséptico desde os anos 1950, a natureza da interação entre PVP e l2 ainda não está totalmente elucidada. Os dados de espectroscopia 
eletrônica, Raman e de IV são consistentes com a formação inicial de um complexo de transferência de carga (veja a Seção 17.4), seguido de liberação do íon |” e formação de [lz]. 
Quando |” é liberado, a formação de [PVP—I]* foi proposta mas não comprovada. Uma alternativa proposta é a formação de [PVPH]*[l;]7 contendo um átomo de hidrogênio ligado entre 
dois átomos de oxigênio de cetona no esqueleto do polímero. Os empregos do l como desinfetante vão desde antissépticos para ferimentos e desinfetantes para a pele antes de uma 


cirurgia até produtos para manter piscinas e fontes de água livres de germes. 
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Em nível industrial, os complexos quadrados planos cis-[Rh (C0)21,]” e cis-[Ir(C0)21,]" são os catalisadores para os processos do ácido acético de Monsanto e Cativa, e do anidrido 
acético de Tennessee—Fastman, discutidos em detalhe na Seção 25.4. A aplicação de iodo como estabilizador inclui sua incorporação em náilon empregado na fabricação de carpetes e 
pneus. Suplementos para animais contendo iodo são responsáveis pela redução dos casos de bócio (aumento da glândula tireoide), que são predominantes em regiões onde o teor de 
iodo no solo e na água potável é baixo; rações iodadas para galinhas aumentam a produção de ovos. O iodo é normalmente adicionado à alimentação na forma de [H3NCH>CH>NH3] l2, KI, 
Ca(10)> ou Ca(l04)2. Dentre os corantes que contêm um alto teor de iodo, destaca-se a eritrosina B (aditivo alimentar vermelho E127), que é adicionada a refrigerantes, gelatinas e 
coberturas de bolos. O emprego de ™'I como radioisótopo em medicina nuclear é descrito ao final da Seção 17.3. 











A O aia Entrosina E contém 


58% de lodo em 


soluções aquosas: 


Amix = 525 nm 

Tabela 17.1 Algumas propriedades físicas do flúor, do cloro, do bromo e do iodo 
Propriedade F CI Br l 
Número atômico, Z 9 17 35 53 
Configuração eletrônica no estado fundamental [He]2s22p° [Ne]3s?3p” [Ar]3d'945º4pº [Kr]4d!º5525pº 
Entalpia de atomização, AHº(298 K)/kJ mol"! 79 21 112 107 
Ponto de fusão, p.fus./K 53,5 172 266 387 
Ponto de ebulição, p.eb./K 85 239 332 457,5 
Entalpia-padrão de fusão de X2, ArusH°(p.fus.)/kJ mol”! 0,51 6,40 10,57 15,52 
Entalpia-padrão de vaporização de X2, AvapHº(p.eb.)/kJ mol! 6,62 20,41 29,96 41,57 
Primeira energia de ionização, Eh/kJ mol”! 1681 1251 1140 1008 
AaeHhº(298 K)/kJ mol"! —328 —349 -325 -295 
Ahia H° (X7, g)/kJ mol”! —504 -361 -330 —285 
AnidS(X”, g)/J K- mol! —150 —90 -70 -50 
AndG(X”, g)/kJ mol”! —459 -334 -309 -270 
Potencial-padrão de redução, E°(X2/2X7)/ V +2,87 +1,36 +1,09 +0,54 
Raio covalente, rcov / pm 71 99 114 133 
Raio iônico, fon para X” / pm* 133 181 196 220 
Raio de van der Waals, r / pm 135 180 195 215 
Eletronegatividade de Pauling, y’ 4,0 3,2 3,0 2,1 


'Para cada elemento X, A,Hº = x Energia de dissociação de X3. 
+Ag4H°(298 K) é a variação de entalpia associada ao processo X(g) + e — X- (g) = afinidade eletrônica); veja a Seção 1.10. 
*Valores de Fion referem-se a um número de coordenação 6 no estado sólido. 


O flúor não forma compostos com estados de oxidação elevados (por exemplo, não existem análogos ao 
HCIO; e Ch0,). Quando o F se liga a outro átomo, Y, a ligação Y—F é normalmente mais forte que a ligação Y-C] 
correspondente (por exemplo, Tabelas 14.2, 15.3 e 16.2). Se o átomo Y não possui pares isolados, ou se apresenta 
pares isolados mas um recov elevado, então a ligação Y-F é muito mais forte que a ligação Y-C] correspondente 
(por exemplo, C-F versus C-C], Tabela 14.2). A ocorrência de números de coordenação elevados em fluoretos 
moleculares YF, são consequência do pequeno tamanho do átomo de F, e uma boa sobreposição de orbitais 
atômicos entre Y e F leva à formação de ligações curtas e fortes, reforçadas pelas contribuições 1ônicas quando a 
diferença entre as eletronegatividades de Y e F é grande. A volatilidade dos compostos covalentes contendo 
ligações com F (por exemplo, fluorocarbonetos, veja a Seção 14.8) tem origem na debilidade das forças 
intermoleculares de van der Waals e das forças de dispersão de London. Isso, por sua vez, pode ser correlacionado 


com a baixa polarizabilidade e o pequeno tamanho do átomo de F. O pequeno raio iônico do F- leva a números de 
coordenação elevados nos fluoretos salinos, elevadas energias de rede e valores muito negativos de AsHº para 
esses compostos, bem como um valor muito negativo da entalpia-padrão e da entropia-padrão de hidratação do íon 
(Tabela 17.1). 
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Fig. 17.3 A tendência das energias da ligação X-X para os primeiros quatro halogênios. 





Para o processo: 


Na (g)+X (g) — NaX(s) 


os valores de AHº(298 K) são -910, —783, —732 e —682 kJ mol! para X = F, CI, Br e T, respectivamente. 
Explique essa tendência. 


O processo anterior corresponde à formação de uma rede cristalina a partir de íons gasosos, e AHº(298 K) = 
AU(O K). 

A equação de Born-Landé fornece uma expressão para AU(O K) admitindo um modelo eletrostático, e isso é 
apropriado para os haletos dos metais do grupo 1: 


| Edlz lt f. T 
AUIOK) = LAZ z-e ( =) 
ÍEnto H 


NaF, NaCl, NaBr e Nal adotam uma estrutura do tipo NaCl, portanto 4 (a constante de Madelung) é constante para 
essa série de compostos. 

As únicas variáveis na equação são ro (distância internuclear) e n (expoente de Born, veja a Tabela 6.3). 
O termo 1 varia pouco, pois n varia apenas de 7 para o NaF a 9,5 para o Nal. 

A distância internuclear é ro = Feátion + Fânion €, como o cátion é o mesmo, a distância varia apenas em função de 
Vânion- 


Portanto, a tendência nos valores de AU(O K) pode ser explicada em função da tendência nos valores de 7anion- 


ALOK) x — ————— 
l constante + Finion 


Fânion Segue a tendência F < CIF < Br <T e, portanto, AU(O K) apresenta o valor mais negativo para o NaF. 





1. O que significa o termo ‘salino’, por exemplo, em fluoreto salino? 
[Resp.: Veja a Seção 10.7] 


2. Os fluoretos dos metais alcalinos, MgF, e os fluoretos dos metais mais pesados do grupo 2 adotam estruturas do tipo NaCl, 
rutilo e fluorita, respectivamente. Quais são os números de coordenação do ion metálico em cada caso? 
[Resp.: Veja as Figs. 6.16, 6.19a e 6.22] 


3. Dados os valores (a 298 K) de AHº(SrF,, s) = —1216 kJ mol! e AH (SrBr,, s) = —718 kJ mol!, calcule os valores de 
Arede (298 K) para esses compostos usando os dados dos Apêndices. Comente acerca das magnitudes relativas dos 
valores. 

[Resp.: SrF,, —2496 kJ mol!; SrBr,, —2070 kJ mol"! 


Na Seção 16.3, assmalamos a importância da formação do ânion, e não do cátion, no grupo 15. Como 
esperado, 1sso é ainda mais verdadeiro no grupo 16. A Tabela 17.1 lista os valores das primeiras energias de 
ionização simplesmente para mostrar a queda esperada de cima para baixo ao longo do grupo. Embora não se 
tenha demonstrado que nenhum dos halogênios forme um monocátion discreto e estável X*, encontra-se bem 
estabelecida a existência de I" complexado ou solvatado — por exemplo, em [I(py)]' (Fig. 17.4), [PhsPI]” (veja a 
Seção 17.4) e, aparentemente, em soluções obtidas a partir da reação 17.4. 


|, + AgCIO, 2. AgI + ICIO; (17.4) 
As espécies correspondentes contendo Br e Cl são menos estáveis, embora estejam provavelmente envolvidas nas 
reações de bromação e cloração aromáticas em meio aquoso. 

A afinidade eletrônica do F não corresponde à tendência observada para os demais halogênios (Tabela 17.1). A 
adição de um elétron ao pequeno átomo de F é acompanhada de maior repulsão elétron-elétron que no caso do Cl, 
do Br e do I e isso provavelmente explica por que o processo é menos exotérmico do que se poderia esperar com 
base em argumentos químicos. Métodos de preparação de íons fluoreto “livres” têm hoje um interesse 
considerável. A estrutura 16.38 mostrou um exemplo e o seu emprego na preparação do íon [SeFs]”. Duas outras 
fontes de F “livre” são MesNF e MesPF, e a maior reatividade desses íons fluoreto, livres de interações com outras 
espécies, é promissora em uma grande variedade de reações. Isso tem um paralelismo direto com o emprego de 
[K(18-coroa-6) |[MnO,] em química orgânica como forma altamente reativa do íon [MnO,| (veja a Seção 11.8). 
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Fig. 17.4 (a) Estrutura de [I(py)>]' (determinada por cristalografia de raios X) do sal [I(py)-][[]:21 [O. Hassel et al. (1961) 
Acta Chem. Scand., vol. 15, p. 407]; (b) Uma representação da ligação no cátion. Código de cores: I, dourado; N, azul; C, cinza. 


Ao considerarmos a química dos halogênios, ficará bem claro que existe uma tendência crescente na direção de 
estados de oxidação mais elevados à medida que se desce no grupo. Isso é bem exemplificado por meio dos 
compostos inter-halogênios (Seção 17.7). 


Núcleos ativos em RMN e isótopos como traçadores 


Embora F, Cl, Br e I apresentem núcleos com spin ativo, na prática apenas '°F(100%, 1 = 1) é usado 
rotineiramente. A espectroscopia de RMN de flúor 19 é uma ferramenta valiosa para a elucidação das estruturas e 
dos mecanismos de reação de compostos contendo F; veja os estudos de caso 1 e 5 e a discussão de espécies 
estereoquimicamente não rígidas na Seção 4.8. 


Em cada exemplo, use o modelo RPECV para te ajudar. 


1. No espectro (a 298 K) de RMN de !F de [BrF,]'[AsFs] em solução, o cátion octaédrico dá origem a dois quartetos 1:1:1:1 
de mesma intensidade que se sobrepõem (J(!ºF?Br) = 1578 Hz; J(!ºF*ºBr) = 1700 Hz). O que você pode deduzir a respeito 
dos spins nucleares do Br e do *ºBr? Esboce o espectro e indique onde você determinaria as constantes de acoplamento. 

[Resp.: Veja R.J. Gillespie et al. (1974) Inorg. Chem., vol. 13, p. 1230] 


2. O espectro de RMN de !F à temperatura ambiente de MePF, apresenta um dupleto (J = 965 Hz), enquanto o espectro de 
[MePF;] exibe um dupleto (J = 829 Hz) de dupletos (J = 33 Hz) de quartetos (J = 9 Hz), e um dupleto (J = 675 Hz) de 
quintetos (J = 33 Hz). Interprete esses dados e associe as constantes de acoplamento para os acoplamentos spin-spin *!P— 
DF, 19F—19F ou F-H. 


[Resp.: MePF,, bipiramidal triangular, fluxional; [MePFs]”, octaédrico, estático] 


Veja também os Problemas 4.43, 4.45, 14.12, 15.14, 15.24b, 16.16 e 17.10 ao final deste capítulo, e os exercícios propostos 
após os Exemplos resolvidos 14.1 e 16.2. 


MEIO AMBIENTE 


Boxe 17.3 Bromo: fontes e demanda comercial 





O bromo ocorre na forma de sais de brometos na água do mar, lagos salgados e salmouras naturais. As reservas mundiais são abundantes. As principais regiões produtoras de Br; são 
as salmouras dos estados norte-americanos do Arkansas e Michigan, e do Mar Morto, em Israel; o gráfico a seguir mostra a extensão na qual esses países dominam o mercado 
mundial. O Mar Morto é o lago salino mais profundo do mundo, e contém grandes reservas de NaCl, MgCl, e CaClz, com quantidades menores de sais de brometos. 
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[Dados: US Geological Survey] 


Entretanto, aspectos ambientais provavelmente terão um efeito dramático na demanda comercial por Br. Já mencionamos a chamada para a eliminação de alguns retardantes de 
chama à base de bromo (Boxe 17.1), e isso afeta significativamente a demanda por Brz. 





Depósitos de sal cristalino no Mar Morto, Israel. 


O mercado comercial de Br; já havia sido atingido pela mudança dos combustíveis contendo chumbo, usados para veículos a motor, para combustíveis isentos de chumbo. Os 
combustíveis com chumbo contêm 1,2-GH,Br, como um aditivo para facilitar a liberação de chumbo (formado pela decomposição do agente antidetonante Et,Pb) como brometo 
volátil. O 1,2-dibromoetano também é empregado como nematocida e fungicida, e o CH3Br é um fungicida amplamente aplicado no solo. Entretanto, o bromometano é enquadrado 
na categoria de agente em potencial para a redução da camada de ozônio e, por isso, seu emprego foi efetivamente banido pelo Protocolo de Montreal desde 2005 (2015 para países 
em desenvolvimento). “Exceções críticas’ ao banimento, estritamente controladas, são permitidas (veja o Boxe 14.6). 


Leitura recomendada 


B. Reuben (1999) Chemistry & Industry, p. 547 — ‘An industry under threat?” 


Isótopos artificiais do F incluem '$F (emissor B*, 4 = 1,83 h) e F (emissor P7, = 11,0 s). O primeiro é o 
radioisótopo de F de meia-vida mais longa, e é usado como traçador radioativo, por exemplo, na tomografia de 


emissão de pósitron (PET, do inglês positron emission tomography). Trata-se de uma técnica de imagem médica 
que usa radionuclídeos (por exemplo, !SF, HC, BN, PO) que decaem por perda de um pósitron (partícula B®). 
Quando um pósitron colide com um elétron, as partículas são aniquiladas e são emitidos dois raios y de mesma 
energia, mas que se deslocam em direções opostas. Os raios y que deixam o corpo de um paciente são detectados 
por um escâner de PET. O composto !º*F-fluorodesoxiglicose é amplamente empregado na PET para monitorar o 
metabolismo da glicose, que é perturbada pela presença de tumores cancerosos. O isótopo “F tem aplicação na 
datação de ossos e dentes por F; eles normalmente contêm apatita (veja a Seção 15.2 e o Boxe 15.11) que é 
lentamente convertida em fluorapatita quando o mineral é enterrado no solo. Por meio da técnica de análise por 
ativação de nêutrons, o !ºF de ocorrência natural é convertido em F por bombardeio de nêutrons; o decaimento 
radioativo deste último é então monitorado, permitindo a determinação da quantidade de !ºF originalmente 
presente na amostra. Um método alternativo de datação com flúor emprega um eletrodo íon-seletivo para 
fluoreto. £ 


Um eletrodo que é sensível à concentração de um determinado íon é denominado eletrodo íon-seletivo. Um exemplo comum é o medidor de pH, cujo eletrodo é sensível aos íons H”. 


O uso de radioisótopos (por exemplo, !*!1) em medicina é extremamente importante. O iodo-131 é um emissor B e 
também emite radiação y. Se um paciente ingere !º!H (normalmente na forma de uma solução de NaI marcada com 
BIT), o isótopo rapidamente se acumula na glândula tireoide. Usando um detector de y para registrar a radiação y 
emitida, obtém-se um cintilograma a partir da varredura pelo detector de y, revelando o tamanho e o estado da 
glândula. A meia-vida do *!I é de 8 dias e, portanto, a dose administrada decai com relativa rapidez. A meia-vida 
de um radionuclídeo usado em medicina nuclear deve ser longa o bastante para permitir a preparação do princípio 
radiofarmacêutico e sua administração ao paciente, mas deve ser curta o suficiente para minimizar a exposição do 
paciente à radiação. E também importante que o radioisótopo decaia para um nuclídeo que não seja perigoso para 
o paciente. No caso do !!I, o decaimento produz um isótopo estável (que ocorre na natureza) do xenônio: 


131 EIET 
al — Ãe+b 


Distância 
Distância intramolecular Distância intermolecular Distância 
para a molécula no intramolecular, dentro de uma intermolecular 
estado gasoso / pm af pm camada, bh / pm entre camadas / pm 
h Q 
ag O o a w9 198 332 374 
o O Br 228 223 331 399 
o 0, nr o a M 
A o O l 20: Ali ASO di) 


Fig. 17.5 Parte das estruturas de Cl, Br, e I no estado sólido. Nessas estruturas as moléculas são distribuídas em camadas 
empilhadas e fornecem dados de distâncias intramoleculares e intermoleculares. 


17.4 Os elementos 


Diflúor 


O diflhor é um gás amarelo pálido com um odor característico semelhante ao O; ou do Ch. Ele é extremamente 
corrosivo, sendo facilmente o elemento mais reativo conhecido. O diflúor é manipulado em recipientes de Teflon 
ou de aço especial,* embora aparelhagens de vidro (veja a seguir) possam ser empregadas desde que o gás fique 
livre do HF mediante passagem através de fluoreto de sódio (Eq. 17.5). 


NaF + HF — Na 





HF. | (17.5) 
A síntese do F não pode ser conduzida em meio aquoso porque o F) decompõe a água, com liberação de oxigênio 
ozonizado (ou seja, O, contendo 05). O poder oxidante do F, torna-se evidente a partir dos valores de Eº listados 
na Tabela 17.1. A decomposição de alguns poucos fluoretos metálicos em estados de oxidação elevados produz F>, 
mas a única alternativa eficiente ao método eletrolítico usado industrialmente (veja a Seção 17.2) é a reação 17.6. 
O diflhor está disponível comercialmente em cilindros, fazendo com que a síntese em laboratório seja geralmente 
desnecessária. 


VÖK | 
K,|MnF,] + 2SbF; —» 2K[SbF;] + MnF, + E, (17.6) 





O diflhor combina-se diretamente com todos os elementos, exceto O2, N5 e os gases nobres mais leves; as reações 
tendem a ser muito violentas. A combustão em F comprimido (bomba calorimétrica com flúor) é um método 
apropriado para a determinação dos valores de AsHº para muitos fluoretos binários. Entretanto, muitos metais são 
passivados devido à formação de uma camada de fluoreto metálico não volátil. A sílica é termodinamicamente 
instável em relação à reação 17.7, mas, salvo se o SiO: for pulverizado, a reação é lenta desde que o HF esteja 
ausente; este último ativa a reação em cadeia 17.8. 


SiO, + 2F, — SiF, + O; (17.7) 
SiO, + 4HF — SiF, + 2H,0 ] ae 

(17.8) 
2H,0 +2F, — 4HF + O, J o 


A elevada reatividade do F, advém em parte da baixa energia de dissociação da ligação (Fig. 17.3), e em parte da 
força das ligações formadas com outros elementos (veja a Seção 17.3). 


Dicloro, dibromo e di-iodo 


O dicloro é um gás verde-amarelado com um odor característico. Sua inalação leva à irritação do trato respiratório 
e o Cl líquido causa queimaduras na pele. A reação 17.9 pode ser usada para preparações em pequena escala, 
mas, assim como o F>, o Cl, pode ser adquirido em cilindros para emprego em laboratório. 


MnO, + 4HCI— MnCl, + Cl +2H,0 (17.9) 


COTE 


O dibromo é um líquido volátil laranja-escuro (é o único não metal líquido a 298 K), mas é frequentemente 
empregado em solução aquosa, conhecida como “água de bromo’. O contato da pele com o Br; líquido leva a 
queimaduras, e o vapor de Br, tem um odor desagradável e causa irritação nos olhos e no sistema respiratório. A 
298 K, o L forma cristais púrpura escuros, que sublimam prontamente a uma pressão de 1 bar produzindo um 
vapor púrpura. 

No estado cristalino, as moléculas de Cl, Br, ou L são distribuídas em camadas (Fig. 17.5). As moléculas de 
Cl, e Br, têm distâncias intramoleculares que são as mesmas encontradas na fase vapor (compare essas distâncias 
com 2rcov, Tabela 17.1). As distâncias intermoleculares para Cl e Br, também são listadas na Fig. 17.5. As 
distâncias dentro de uma camada são menores que 2r, (Tabela 17.1), sugerindo um certo grau de interação entre as 
moléculas X2. A menor distância intermolecular X----X entre camadas é significativamente mais comprida. No L 
sólido, a distância intramolecular da ligação I-I é mais longa que em uma molécula na fase gasosa, e o 
abaixamento da ordem de ligação (ou seja, a diminuição na ligação intramolecular) é compensada por um grau de 
ligação intermolecular dentro de cada camada (Fig. 17.5). É significativo que o L sólido apresente um brilho 
metálico e exiba uma apreciável condutividade elétrica em temperaturas elevadas. Sob pressões muito elevadas, o 
L se torna um condutor metálico. 

A reatividade química decresce notavelmente do Cl para o l, especialmente nas reações dos halogênios com 
H2, P4, Sg e a maioria dos metais. Os valores de Eº na Tabela 17.1 indicam o decréscimo do poder oxidante ao 
longo da série Cl > Br, > h, e essa tendência é a base dos métodos de extração do Br, e do I descritos na Seção 
17.2. Algumas características notáveis da química do 10do que o diferenciam dentre os halogênios são que ele é 
mais facilmente: 


e oxidado a estados de oxidação elevados; 
e convertido em sais estáveis contendo I no estado de oxidação +1 (por exemplo, Fig. 17.4). 


Complexos de transferência de carga 


Um complexo de transferência de carga é aquele no qual um doador e um receptor interagem fracamente entre si com uma certa transferência de carga eletrônica, normalmente 
facilitada pelo receptor. 


As cores observadas nos halogênios provêm de uma transição eletrônica do OM 7x* ocupado de mais alta energia 
para o OM c* vazio de mais baixa energia (veja a Fig. 2.10). O intervalo de energia HOMO-LUMO decresce na 
ordem F; > Cl > Br, > L, levando a um progressivo deslocamento no máximo de absorção do UV próximo para a 
região vermelha do espectro visível. Dicloro, dibromo e di-iodo se dissolvem sem alteração em muitos solventes 
orgânicos (por exemplo, hidrocarbonetos saturados, CCl4). Entretanto, por exemplo, em éteres, cetonas e piridina, 
que contêm átomos doadores, Br, e l (e Cl, em menor extensão) formam complexos de transferência de carga 
com o OM c* do halogênio atuando como o orbital receptor. No outro extremo, uma completa transferência de 
carga poderia levar à quebra heterolítica da ligação como na formação do [I(py)>]' (Fig. 17.4 e Eq. 17.10). 


2py + 21 — [I(py)a] + [iz] (17.10) 


Soluções de l, em solventes doadores, como a piridina, éteres ou cetonas, são marrons ou amarelas. Mesmo o 
benzeno se comporta como um doador, formando complexos de transferência de carga com L e Br,. As cores 
dessas soluções são notavelmente diferentes daquelas do l, ou Br, em ciclo-hexano (um não doador). Enquanto 
aminas, cetonas e compostos similares doam a densidade eletrônica por meio de um par isolado o, o benzeno usa 
seus elétrons 7. Isso se torna claro por meio das orientações relativas das moléculas do doador (benzeno) e do 
receptor (Br,) na Fig. 17.6b. O fato de as soluções de complexos de transferência de carga serem coloridas 
significa que eles absorvem na região do visível do espectro (=400-750 nm), mas o espectro eletrônico também 
contém uma absorção intensa na região do UV (=230-330 nm) proveniente de uma transição eletrônica do OM 
ligante ocupado do solvente-X> para um OM antiligante vazio. Isso corresponde à chamada banda de 
transferência de carga. Muitos complexos de transferência de carga podem ser isolados no estado sólido, e 
exemplos são apresentados na Fig. 17.6. Nos complexos em que o doador é fraco, por exemplo, CsHs, a distância 
na ligação X-X não é modificada (ou quase) pela formação do complexo. A elongação, como no 1,2,4,5- 
(EtS)4C6H2: (Brz) (compare a distância Br-Br na Fig. 17.6c com aquela para o Br, livre, na Fig. 17.5), é 
consistente com o envolvimento de um bom doador. Foi estimado a partir de cálculos teóricos que —0,25 cargas 
negativas são transferidas do 1,2,4,5-(EtS)4C6H2 para o Br,. Diferentes graus de transferência de carga se refletem 
também nas magnitudes relativas de AH dadas para as reações 17.11. Evidência adicional para o enfraquecimento 
da ligação X-X vem dos dados de espectroscopia vibracional — por exemplo, um deslocamento para (X-X) de 
215 cm! no L para 204 cm! no CoHç:1. 


C,HsNH, + |; — C,H;NH. AH = -31 k] mol’ 
(17.11) 


CH. +L — C,He-L A-H = —5kJ mol”! | 


A Fig. 17.6d mostra a estrutura do Ph;P-Br, no estado sólido. O PhsP-L apresenta uma estrutura similar (II = 316 
pm). Em solução de CH>CL, o PhsP-Br, sofre ionização, produzindo [PhsPBr]'Br e, de modo similar, o PhsPL 
forma [PhsPI|'T ou, na presença de um excesso de L, [PhsPI|'[L]. A formação de complexos desse tipo não é 
fácil de ser prevista: 


e a reação de Ph;Sb com Br, ou L é uma adição oxidativa, produzindo Ph;SbX5, 17.1; 


e Ph;AsBr; é um composto de As(V), enquanto Ph;As-Lb, Me As:I e Me As-Br são complexos de transferência de 
carga do tipo mostrado na Fig. 17.6d. 





(17.1) 


A natureza dos produtos da reação 17.12 é dependente do solvente e de R no grupo R,P. As determinações das 
estruturas no estado sólido demonstram produtos do tipo [RPI] [L] (por exemplo, R ="Pr,N, solvente = EO) e 
[(R3PD»1]'[6b] (por exemplo, R = Ph, solvente = CH>Cl; R = 'Pr, solvente = Et,0). A estrutura 17.2 mostra o 
cátion [('Pr;PD,1;]' no composto [(Pr;PD»E][1]. 


RP + 21, — R$PI, (17.12) 


a 368 pm 
P—I----] 


Fi 1292 pm 
4 


(17.2) 


Embora existam muitos exemplos de moléculas X, que se comportam como receptores de elétrons, o papel de 
X2 como um doador é bem menos exemplificado. Dois exemplos que mostram o l atuando como um doador de 


elétrons para um átomo metálico central são o Rh,(O,5CCF;)4b':L e o polímero contendo Ag' (preparado pela 
reação 17.13) mostrado na Fig. 17.7. A distância da ligação I-I próxima a 267 pm indica que a ordem de ligação é 
l (veja a Fig. 17.5). No complexo de prata foi proposto o esquema de ligação mostrado na Fig. 17.7. A doação de 
carga dos orbitais 1* preenchidos (o HOMO degenerado do L, veja a Fig. 2.10) para os orbitais vazios 5s e 5p no 
íon central Ag' fortalece a ligação II, enquanto a doação de volta da carga de um orbital 4d preenchido da Ag 
para o OM c* vazio do L enfraquece a ligação IT. No espectro Raman de [(AgL)][SbFs]n, o valor de 208 cm"! 
para (I-D) é ligeiramente menor que no l (215 em !). Uma abordagem da ligação de valência para a ligação no 
[(Agb)n]n+ é o assunto do problema 17.27 ao final deste capítulo. 
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Fig. 17.6 Alguns exemplos de complexos de transferência de carga envolvendo Brz; a estrutura cristalina de cada um deles foi 
determinada por difração de raios X: (a) 2MeCN-Br, [K.-M. Marstokk et al. (1968) Acta Crystallogr., Sect. B, vol. 24, p. 713]; 
(b) representação esquemática da estrutura em cadeia do C6He:Br2; (c) 1,2,4,5-(EtS),CoH,:(Br,), no qual as moléculas de Br, 
estão imprensadas entre camadas de moléculas de 1,2,4,5-(FtS),CsH5; as interações envolvendo apenas uma molécula de Br, são 
mostradas e os átomos de H foram omitidos [H. Bock et al. (1996) J. Chem. Soc., Chem. Commun., p. 1529]; (d) PhsP-Br, [N. 
Bricklebank et al. (1992) J. Chem. Soc., Chem. Commun., p. 355]. Código de cores: Br, marrom; C, cinza; N, azul; S, amarelo; P, 
laranja; H, branco. 
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Fig. 17.7 Parte da estrutura da cadeia polimérica do [(AgL)n]n+. O esquema de ligação proposto para o [(AgL)n]m ilustra a 
capacidade de o L atuar tanto como um doador de carga quanto como um receptor de carga. 


Clatratos 


Dicloro, dibromo e di-iodo são escassamente solúveis em água. Ao congelar soluções aquosas de Cl e Br,, podem 
ser obtidos hidratos sólidos de composição aproximada X2:8H20. Esses sólidos cristalinos, chamados clatratos 
(veja a Seção 12.8), consistem em estruturas com ligações de hidrogênio contendo moléculas de X que ocupam 
cavidades na rede tridimensional. Um exemplo é o 1,3,5-(H0,C)3C6H5:0,16Br,, que consiste em uma rede 
tridimensional de ligações de hidrogênio de moléculas de ácido benzeno-1,3,5-tricarboxílico com moléculas de 
Br, acomodadas no interior de algumas das cavidades da estrutura. 


17.5 Haletos de hidrogênio 


Todos os haletos de hidrogênio, HX, são gases a 298 K com odor ácido pronunciado. Algumas propriedades 
selecionadas estão mostradas na Tabela 17.2. A combinação direta entre H2 e X2 formando HX (veja as Eqs. 10.25 
a 10.27 e a discussão que as acompanha) pode ser empregada como rota sintética apenas para o cloreto e o 
brometo. O fluoreto de hidrogênio é preparado mediante o tratamento de fluoretos metálicos apropriados com 
H,SO, concentrado (por exemplo, reação 17.14), e reações análogas são também um modo conveniente de 
preparar HCl. As reações equivalentes com brometos e 10detos resultam em uma oxidação parcial do HBr ou do 
HI a Br, ou | (reação 17.15); desse modo, a síntese se faz por meio da reação 17.16 com PX; preparado in situ. 


CaF, + 2H,580, — 2HF + Ca(HSO,), (17.14) 
DOTil 
CONE 

PX + 3H,0 — 3HX + H;PO; X = Broul (17.16) 


Alguns aspectos da química dos haletos de hidrogênio já foram abordados: O O HF líquido (Seção 9.7); 


e estrutura do HF no estado sólido (Fig. 10.9); 
e ligação de hidrogênio e tendências nos pontos de ebulição, de fusão e AyapH? (Seção 10.6); 
e formação do íon [HF] (Seção 9.7; Eq. 10.31 e a discussão relacionada); 


e comportamento como ácido de Bronsted em solução aquosa e balanço de energia da dissociação do ácido 
(Seções 7.4 e 7.5). 


O fluoreto de hidrogênio é um importante reagente para a introdução de F em compostos orgânicos e outros 
substratos (por exemplo, a reação 14.45 na produção dos CFCs). Ele difere dos demais haletos de hidrogênio por 
ser um ácido fraco em solução aquosa (pK, = 3,45). Isso se deve em parte à elevada entalpia de dissociação da 
ligação H-F (Tabela 7.2 e Seção 7.5). Em concentrações elevadas, a força do ácido aumenta devido à estabilização 
do F` pela formação de [HF,]”, 17.3 (esquema 17.17 e Tabela 10.4). 


F — H P| 


(17.3) 
HF (aq) + H,O(l) = [H;0]" (ag) + F (ag) 
F (ag) + HF(ag) = [|HF-| (ag) K JH, | 0,2 
| [HF|[F7] 
LLIF) 
Tabela 17.2 Propriedades selecionadas dos haletos de hidrogênio 
Propriedade HF HCI HBr HI 
Aparência física a 298 K Gás incolor Gás incolor Gás incolor Gás incolor 
Ponto de fusão/K 189 159 186 222 
Ponto de ebulição/K 293 188 207 237,5 
ArusH°(p.fus.)/kJ mol”! 4,6 2,0 2,4 2,9 
AvapHº(p.e.)/k] mol”! 34,0 16,2 18,0 19,8 
A;Hº(298 K)/kJ mol”! -273,3 —92,3 -36,3 +26,5 
AG°(298 K) / kJ mol”! -275,4 —95,3 —53,4 +1,7 
Energia de dissociação da ligação / kJ mol”! 570 432 366 298 
Comprimento da ligação / pm 92 127,5 141,5 161 
Momento de dipolo / D 1,83 1,11 0,83 0,45 


A formação de [HF»] (veja a Seção 9.7) também é observada quando HF reage com fluoretos dos metais do grupo 
1. Os sais M[HF»] são estáveis a temperatura ambiente, e os dados estruturais permitem uma avaliação realística 
da força da interação da ligação de hidrogênio F-H-F no íon [HF,]”. Compostos análogos são formados por HCI, 
HBr e HI apenas a baixas temperaturas. 


17.6 Haletos metálicos: estruturas e balanço energético 


Todos os haletos dos metais alcalinos apresentam estruturas do tipo NaCl ou CsCI (Figs. 6.16 e 6.17), e suas 
formações podem ser consideradas em termos do ciclo Born-Haber (veja a Seção 6.14). Na Seção 11.5, 
discutimos as tendências nas energias de rede desses haletos, e mostramos que a energia de rede é proporcional a 
1/(r+ + r). Podemos aplicar essa relação para ver por que, por exemplo, o CsF é a melhor escolha de um fluoreto 
de metal alcalino para efetuar a reação de troca de halogênio (reação 17.18). 


HF (ag) + H.,O(1) = |H,0]" (aq) + F (ag) 
HF, | 


F jag)4 HF(ag) = HF.) (ag) K IHFIF- 0,2 


© a 
m 
ma 


Na ausência de solvente, a variação de energia associada com a reação 17.18 envolve: 


e a diferença entre os termos da energia das ligações C-Cl e C-F (que não depende de M); 
e a diferença entre as afinidades eletrônicas do F e do Cl (que não depende de M); 
e a diferença das energias de rede entre MF e MCI (que depende de M). 


A última diferença é aproximadamente proporcional a: 


| l 


(rmt trc)  (Fm+ +rF-) 


que é sempre negativa porque rf < rci. O termo anterior aproxima-se de zero à medida que ry aumenta. Assim, a 
reação 17.18 é favorecida principalmente quando M* = Cs”. 

Alguns outros poucos mono-haletos possuem estrutura do tipo NaCl ou CsCT, por exemplo, AgF e AgCI, e já 
discutimos (Seção 6.15) que esses haletos de prata(I) apresentam um caráter covalente significativo. O mesmo se 
verifica para CuCl, CuBr, Cul e AgI, que apresentam a estrutura da wurtzita (Fig. 6.21). 

A maioria dos difluoretos metálicos cristaliza com a estrutura do CaF, (Fig. 6.19) ou do rutilo (Fig. 6.22), e 
para a maioria deles, um modelo iônico simples se mostra apropriado (por exemplo, CaF,, SrF,, BaF,, MgF,, 
MnF; e ZnF,). Com pequenas modificações, esse modelo também se aplica a outros difluoretos dos elementos do 
bloco d. O cloreto de cromo(II) adota uma estrutura do tipo rutilo distorcida, mas outros dicloretos, dibrometos e 
di-1odetos da primeira linha do bloco d possuem estruturas do tipo CdCl, ou Cdl, (veja a Fig. 6.23 e a discussão 
que a acompanha). Para esses di-haletos, nem um modelo puramente eletrostático nem um modelo puramente 
covalente é satisfatório. Os dialetos dos metais mais pesados do bloco d são considerados no Capítulo 22, Volume 
2. 

Os trifluoretos metálicos são cristalograficamente mais complexos que os difluoretos, mas estruturas 
tridimensionais simétricas são comumente encontradas. Muitos contêm centros metálicos octaédricos (às vezes 
distorcidos) — por exemplo, AlF; (Seção 13.6), VF; e MnFs. No caso dos tricloretos, tribrometos e tri-rodetos, 
predominam estruturas em camadas. Dentre os tetrafluoretos, poucos apresentam estruturas tridimensionais — por 
exemplo, as duas formas polimorfas do ZrF, apresentam, respectivamente, unidades antiprismáticas quadradas 
com compartilhamento de vértices e unidades ZrFg dodecaédricas. A maioria dos tetra-haletos é ou uma espécie 
molecular volátil (por exemplo, SnCL, TiCl,) ou contém anéis ou cadeias com pontes M-F-M (por exemplo, 
SnF4, 14.14). As pontes metal-halogênio são mais longas que as ligações terminais. Penta-haletos metálicos 
podem apresentar estruturas em cadeia ou anel (por exemplo, NbFs, RuFs, SbFs, Fig. 15.13a) ou moleculares (por 
exemplo, SbCls), enquanto os hexa-haletos metálicos são moleculares e octaédricos (por exemplo, UFs, MoFs, 
WFs, WCls). Em geral, um aumento no estado de oxidação acarreta em uma mudança estrutural ao longo da série 
tridimensional iônica — camada ou polímero — molecular. 

No caso dos metais que apresentam estados de oxidação variáveis, as estabilidades termodinâmicas relativas de 
dois haletos iônicos que contêm um íon haleto em comum mas que diferem no estado de oxidação do metal (por 
exemplo, AgF e AgF,) podem ser avaliadas empregando os ciclos de Born-Haber. Em uma reação como a 17.19, 
se o aumento das energias de ionização (por exemplo, M —> Mº versus M — Mº é aproximadamente 
compensado pela diferença nas energias de rede dos compostos, os dois haletos metálicos terão mais ou menos a 
mesma estabilidade. Isso ocorre frequentemente com os haletos dos metais do bloco d. 





As energias de rede do CrF, e do CrF; são -2921 e —6040 kJ mol, respectivamente. (a) Calcule os valores 
de AHº(298 K) para CrF-(s) e CrFs(s), e comente acerca da estabilidade desses compostos em relação a 
Cr(s) e F>(g). (b) A terceira energia de ionização do Cr é grande e positiva. Que fator compensa esse fato, 
fazendo com que as entalpias-padrão de formação de CrF;, e CrF; tenham a mesma ordem de magnitude? 


(a) Monte um ciclo de Born-Haber para cada composto; os dados necessários estão nos Apêndices. Para o CrF,, 
tem-se: 


AP (Cr) + 2A,HP(F) 
Crs) + Faig) 





Crie) + 2F(g) 


AHCIE:, 8) El, + El, (Cr) 2AsEH“F) 


A rede HT CrEs, 5) 


CrFs(s) Cr(g) + 2F(g) 





Ac Hº(CrF,,5) = A H” (Cr) + 2A4,Hº(F) + BEI(Ct) 
- 2A 42H" (F) + À rede Hº(CrF»,s) 
= 3974+270)4653+4 1591 +2/—328)—- 2921 
= —778 kJ mol”! 
Um ciclo similar para o CrF; fornece: 
ArH” (CrFs,5) = A H (Cr) + 3A, HF (F) + EEMCr) 
+3Aag H" (F) + Areg H“ (CrF3, s) 
397 + 3070) + 653 + 1591 + 2987 
- 3(—-328) — 6040 
= —1159 kJ mol” 


Os valores muito negativos de A¢H°(298 K) para ambos os compostos mostram que os mesmos são estáveis em 
relação aos seus elementos constituintes. 

(b) EI (Cr) = 2987 kJ mol! 

Existem dois termos negativos que ajudam a compensar esse fato: AscH'(F) e AredeHº(CrF5, s). Observe 
também que: 


A rede H° (CrF4.8) — À 


p 
rede 


Hº(CrF,.s)=-3119k] mol” 


Isoladamente, esse termo cancela efetivamente a energia adicional de ionização necessária para passar de Cr” 
para Cr”. 





1. Os valores de A,eaeHº para MnF, e MnF; (ambos são estáveis em relação aos seus elementos a 298 K) são —2780 e —6006 
kJ mol!. A terceira energia de ionização do Mn é 3248 kJ mol!. Comente a respeito desses dados. 


2. AH AgE,, s) e AcaH(AgF, s) = -360 e -205 kJ molt. Calcule os valores de A,cacHº para cada composto. Comente 
acerca dos resultados à luz do fato de que os valores de AçHº para AgF, e AgF são da mesma ordem de magnitude. 
[Resp.: AgF, —972 kJ mol!; AgF,, 2951 kJ mol!] 


17.7 Compostos inter-halogênios e íons poli-halogênios 


Compostos inter-halogênios 


As propriedades dos compostos inter-halogênios estão listadas na Tabela 17.3. Todos eles são preparados por 
combinação direta dos elementos e quando mais de um produto é possível o andamento da reação é controlado 
pela temperatura e pelas proporções relativas dos halogênios. As reações de Fə com os demais halogênios à 
pressão e temperatura ambientes produzem CIF, BrF; ou IFs, mas a elevação da temperatura produz ClFs, CIFs, 
BrFs e IF,. Para a formação de IF5, a reação entre l, e F é conduzida a 228 K. A Tabela 17.3 mostra claras 
tendências ao longo das quatro famílias de compostos XY, XY3, XYse XY;: 


e F tem sempre estado de oxidação —1; 
e os estados de oxidação mais elevados atingidos por X aumentam na ordem CI < Br < I; 


e a combinação dos demais halogênios com o fluor leva aos compostos que apresentam o estado de oxidação 


mais elevado. 


As famílias estruturais são 17.4-17.7 e são consistentes com o modelo RPECV (veja a Seção 2.8). O ângulo a em 
17.5 é 87,5º no CIF; e 86º no BrF3. Em cada um dos compostos ClFs, BrF; e IFs, o átomo X situa-se justo abaixo 
do plano de quatro átomos de F. Nessa série de compostos, o ângulo a na estrutura 17.6 situa-se entre 90º (no 
CIFs) e 81º (no IFs). Dentre os compostos inter-halogênios, o ICl; é o único que tem a propriedade de formar 
dímeros. Ele tem a estrutura 17.8 e os ambientes dos átomos de I planares são interpretados em termos do modelo 


RPECV. 


Tabela 17.3 Propriedades dos compostos inter-halogênios 


Composto 


CIF 


BrF 


BrCl 


ICI 


IBr 


CIF; 


BrFs 


IF; 


Cl 


CIFs 


BrFs 


IFs 


IF, 


Aparência 


a 298K 


Gás incolor 
Gás 
amarelo 
pálido 

t 


Sólido 
vermelho 


Sólido 
preto 


Gás incolor 


Líquido 
amarelo 


Sólido 
amarelo 


Sólido 
laranja 


Gás incolor 


Líquido 
incolor 


Líquido 
incolor 


Gás incolor 


Ponto de 
fusão / K 


117 


=240* 


300(0) 
287 (b) 
313 


197 


282 


245 (dec) 


337 (sub) 


170 


212,5 


282,5 


278 (sub) 


Ponto de 
ebulição 
/K 


173 


=293* 


=3/3 


389* 


285 


399 


260 


314 


373 


A Hº(298 
K)**/ kJ 
mol”! 


-50,3 


DS 


+14,6 


23 


—10,5 


—163,2 


—300,8 


=-500 


—89,3 


=233 


—458,6 


—864,8 


—962 


Momento de dipolo 


para a molécula na fase 


gasosa / D 


0,89 


1,42 


0,52 


1,24 


0,73 


0,6 


1,19 


1,51 


2,18 


0 


'Existe apenas em equilíbrio com os produtos de dissociação: 2BrC1 = Br, + Ch. 


tO desproporcionamento significativo indica que os valores são aproximados. 


*Certa dissociação: 21X & LD + X3. 
**Valores tabelados para o estado observado a 298 K. 
Veja as estruturas 17.3-17.7. 
8SDados do estado sólido (difração de raios X). 


Comprimento das 
ligações na fase gasosa, 
exceto para IF; e l2Cl6 / 
pm 

163 


176 


214 


232 


248,5 


160 (eg), 170 (ax) 


172 (eq), 181 (ax) 
187 (eg), 198 (ax) 
238 (terminal) 
268 (ponte) 


172 (basal), 162 (axial) 


178 (basal), 168 (axial) 


187 (basal), 185 (axial) 


186 (eq), 179 (ax) 





s TS 
X ———— Y X —— Y eq 
y 
Forma de T 
(17.4) (17.5) 
Tax Ta 
a 
Vote Y ; Y, À ua 
f Eai | Ed Ny. 
i Ybasal d 
Y 
Pirármde de Bipirimide 
base quadrada pentagonal 
(17.6) (17.7) 
CI. CI ci 
Nf 
1 L 
ZONEN 
CI CI CI 
(17.8) 


Em uma série XY», na qual o estado de oxidação de X aumenta, o termo referente à entalpia da ligação X-Y 
decresce, por exemplo, para as ligações CI-F no CIF, CIF, e CIFs, os termos são 257, 172 e 153 kJ mol”, 
respectivamente. 

As moléculas diatômicas mais estáveis são CIF e ICI. A 298 K, o IBr se dissocia um pouco em seus elementos, 
enquanto o BrCl sofre dissociação substancial (Tabela 17.3). O monofluoreto de bromo desproporciona-se 
prontamente (Eq. 17.20), e o IF é instável à temperatura ambiente em relação à reação 17.21. 


3BrF — Br- + BrF, (17.20) 
SIF — 21, + IF; (17.21) 


Em geral, os compostos inter-halogênios diatômicos exibem propriedades intermediárias entre as dos halogênios 
que os compõem. Entretanto, quando as eletronegatividades de X e Y diferem significativamente, a ligação XY é 
mais forte que a média das forças das ligações X-X e Y-Y (veja as Eqs. 2.10 e 2.11). Em consonância com essa 
observação, se y(X) << y'(Y), os comprimentos das ligações X-Y (Tabela 17.3) são mais curtos que a média de 
d(X-X) e M(Y-Y). A Fig. 17.5 ilustra que, no estado sólido, as moléculas de Cl, Br, e L formam cadeias em 
zigue-zague que se empilham em camadas. A estrutura do IBr cristalino é semelhante (Fig. 17.8a). No seio de 
cada cadeia, as distâncias intermoleculares I----Br (316 pm) são significativamente mais curtas que a soma dos 
raios de van der Waals do I e do Br (410 pm). Por outro lado, o CIF sólido é composto de fitas de moléculas que 
são sustentadas por interações Cl-::-Cl (Fig. 17.8b). As distâncias Cl----Cl (307 pm) são apreciavelmente menores 
que o dobro de r (Cl). Dois polimorfos (formas a- e B-) do ICI cristalino foram caracterizados estruturalmente. 
Cada forma compreende cadeias de moléculas em que cada cadeia consiste em unidades ICI não Fa 
alternadas (I-Cl] = 235 e 244 pm). A Fig. 17.8c mostra parte de uma cadeia B-ICI, e ilustra que interações Cl-- 

I----I curtas estão presentes. As distâncias I----I de 306 pm são particularmente significativas, sendo próximas à 
soma de rcov (266 pm) e não à soma de r (430 pm). Isso sugere que IC] tende a formar diímeros [Cl no estado 
sólido. 


E *, ` 


o 163 pm o = 
O 


EFE, ' 
$ è e pm sq q & 4 
+ e + k 4 
$ + $ + 4 4 E” 


o o (+) 
(b) 


- -© p j 
aam = pus” 
îi ik O 
1 s r 


1 
d dd pm a 


q 


Q Q O O 
ñ ' i 
Jd l i 

k 4 306pm 


°-..ġĠ 235 pm 2--.6 
dm 294 pm 0 
(e) 
Fig. 17.8 Estruturas no estado sólido (determinadas por difração de raios X) de (a) IBr [L.N. Swink et al. (1968) Acta 
Crystallogr., Sect. B, vol. 24, p. 429], (b) CIF (determinada a 85 K) na qual as cadeias são sustentadas por contatos Cl----Cl] 


curtos [R. Boese et al. (1997) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 36, p. 1489] e (c) B-ICI [G.B. Carpenter et al. (1962) Acta Crystallogr., 
vol. 15, p. 360]. Código de cores: F e Cl, verde; Br, marrom; I, dourado. 


O monofluoreto de cloro é comercialmente disponível e atua como um poderoso agente oxidante e de 
fluoração (por exemplo, reação 17.22). A adição oxidativa de CIF a SF, é mostrada na Fig. 16.13. Ele pode 
comportar-se como um doador de fluoreto (Eq. 17.23) ou como um receptor de fluoreto (Eq. 17.24). As estruturas 
de [CLF] (17.9) e [CIF] (17.10) podem ser interpretadas por meio do modelo RPECV. O monocloreto e o 
monobrometo de iodo são menos reativos que o CIF, mas é importante assinalar o fato de que, em solventes 
polares, o IC] é uma fonte de I", e promove a iodação de compostos aromáticos. 





W +6CIF — WF; + 3Ch (17.22) 
2CIF + AsF; — [CI,F][AsF, (17.23) 
CIF + CsF — Cst [CIF] (17.24) 
o. li = 
o œp | | F— CI—F 
(17.9) (17.10) 


Com exceção do I5Cls, os compostos inter-halogênios superiores contêm F e são extremamente reativos, 
explodindo ou reagindo violentamente com água ou compostos orgânicos; o CIF} promove até mesmo a ignição 
do amianto (asbesto). Apesar desses perigos, eles são agentes de fluoração de valor; por exemplo, o composto 
altamente reativo CIF; converte metais, cloretos e óxidos metálicos nos seus respectivos fluoretos. Um de seus 
empregos principais é no reprocessamento do combustível nuclear para a formação de UF; (reação 17.25). 


U +3CIF; >= UF, + 3CIF (17.25) 


A reatividade decresce de acordo com a seguinte ordem geral CIF» > BrFn > IFn, e para uma dada série que contém 
halogênios em comum, o composto com o maior valor de n é o mais reativo — por exemplo, BrFs > BrF; > BrF. 
Alinhado a essas tendências, o IF; é empregado como um agente de fluoração relativamente suave em sínteses 
orgânicas. 

Já tivemos a oportunidade de discutir a autoionização do BrF; e o seu emprego como solvente não aquoso 
(veja a Seção 9.10). Existe certa evidência para a autoionização do IF; (Eq. 17.26), mas muito pouca para propor 
processos similares para outros compostos inter-halogênios. 


As reações 17.23 e 17.24 mostram a capacidade do CIF em atuar como doador e receptor de fluoreto. Todos os 
compostos inter-halo gênios superiores sofrem reações similares, embora o CIF; não forme complexos estáveis a 
298 K com fluoretos de metais alcalinos. Entretanto, ele reage com CsF ou [Me,NJF a baixas temperaturas 
produzindo sais contendo o íon [CIF]. Exemplos de doação e de recepção de fluoreto por compostos inter- 
halogênios são dadas nas Eqs. 9.42 e 17.27-17.31. 





NOF + CIF, — [NO] [CIF] (17.27) 

CsF + IF; — Cs" [IF;] (17.28) 

o |MeaN]F sida Mes NJF a 

IF; - - [MeN IF] ——— [MeN IF; F 
(17.29) 

CIF; + AsF; — [CIF,|" [AsFs| (17.30) 

IF; | 25bF; = IF, | SW Fi] (17.314 


A escolha de um cátion grande (por exemplo, Cs”, [NMes]” para a estabilização de ânions [XY»] decorre de 
considerações sobre a energia de rede; veja também os Boxes 11.5 e 24.1, Volume 2. A decomposição térmica de 
sais de [X Yn] leva ao haleto que possui a maior energia de rede — por exemplo, a reação 17.32. 


l A 
CsICh|) — CsCl + IC] (17.32) 





Enquanto [IF6]" pode ser preparado tratando IF, com um receptor de fluoreto (por exemplo, AsFs5), [C1F6]" ou 
[BrF6]" devem ser preparados a partir de CIF; ou BrF5 mediante o emprego de um agente oxidante extremamente 
poderoso porque CIF; e BrF; não são conhecidos. A reação 17.33 ilustra o emprego de [KrF]" para oxidar Br(V) a 
Br(VID. [ClFs]' pode ser preparado por meio de uma reação similar ou pelo emprego de PtFs como oxidante. 
Entretanto, PtFs não é um agente oxidante poderoso o bastante para oxidar BrFs. Na reação 17.34, a espécie 
oxidante ativa é o [NiFs]':” Esse cátion é formado in situ no sistema Cs>[NiF6]/AsFs/HF, sendo um agente de 
fluoração oxidante mais poderoso do que PtFs. 


KrF]'[AsFs]” + BrF; — [BrFg]'[AsF,] + Kr (17.33) 


Css|NiF,| + 5AsFs + XF; (17.34) 
A reação 17.35 ilustra o emprego de um fluoreto de gás nobre na síntese de compostos inter-halogênios. Ao 
contrário da reação 17.29, essa rota para produzir [Mes,N[[IF4] evita o uso de IF}, termicamente instável. 


242 K; aquecido até 298 K 
o l 


IXeF; + [MesNII [Me,N][IF;] + 2Xe 


(17.35) 


A = Cl. Br, I 


(17.11) 


No geral, as estruturas observadas dos ânions e cátions inter-halogênios (Tabela 17.4) estão de acordo com o 
modelo RPECV, mas [BrFs| é um octaedro regular, indicando a presença de um par isolado estereoquimicamente 


inativo. Os dados de espectroscopia Raman sugerem que [CIFs] é isoestrutural com [BrFs|. Por outro lado, o 
espectro vibracional do [IFs] mostra que ele não é um octaedro regular; contudo, com base na escala de tempo de 
RMN de !F, [IFs] é estercoquimicamente não rígido. A diferença entre as estruturas do [BrFs] e [IF] pode ser 
interpretada em termos da diferença de tamanho do átomo central (veja a Seção 16.7, [SeFs]” versus [SeCls]”). 
Entretanto, é preciso ter cautela: a estrutura no estado sólido do [MesNI[IFs] revela a presença de dímeros [LF,5]” 
fracamente ligados (Fig. 17.9a). 


Tabela 17.4 Estruturas de compostos inter-halogênios selecionados e de cátions e ânions derivados. Cada uma delas é 
consistente com a teoria RPECV 


Forma 

Linear 

Angular 

Formato em T 

Plana quadrada 

Gangorra, 17.11 

Piramidal de base quadrada 
Plana pentagonal 
Octaédrica 

Bipiramidal pentagonal 


Antiprismática quadrada 


Exemplos 

[CF], [F2], [IC2]>, [IBr2]7 
[CIF2]*, [BrF2]*, [ICl2]* 

CIF;, BrEs, IF3, ICI; 

[CIF;]7, [Brf], [IFs]; [Cl] 
[CIF4]*, [BrFa]*, [F4] 

CIFs, BrFs, IFs 

[IF]? 

[CIF6]*, [BrF6]*, [IF6]* 

IF, 


[IFs] 


'Os dados de difração de raios X a baixa temperatura mostram que o CIF; sólido contém moléculas discretas em forma de T, mas 
no BrF; e no IF; sólidos existem pontes X-F----X intermoleculares, resultando em esferas de coordenação que não são diferentes 
daquelas no [BrF,] e no [IFs|”-. 


e Lo 
“a fofo O... 


[o 


Fig. 17.9 (a) Estrutura do dímero [LF,>]” presente no [Me,N][IF,] (determinado por difração de raios X); as distâncias das 
pontes I-F são 211 e 282 pm [A.R. Mahjyoub et al. (1991) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 30, p. 323]. Código de cores: I, dourado; 
F, verde. (b) A estrutura do [BrF,][Sb,F,,| no estado sólido (determinada por difração de raios X) consiste em cadeias infinitas 
de íons [BrF,]" e [Sb,F,,]" sustentadas por interações Br----F (Br: F — 235 e 241 pm, Sb—Ftermina = 184 pm, Sb—F ponte = 190 pm, 
Br-Faxiaa = 173 pm, Br-Fequatoria = 166 pm) [A. Vij et al. (2002) Inorg. Chem., vol. 41, p. 6397]. Código de cores: Br, marrom; 
Sb, prata; F, verde. 





(a) (bi) 


De interesse particular na Tabela 17.4 é o [IFs]”. São conhecidos apenas dois exemplos da espécie XY» plana 
pentagonal, sendo o outro [XeFs| (veja a Seção 18.4). Em sais como [BrF2] [SbFs], [CIF,][SbFs] e [BrF4][Sb2F11], 
existe uma interação cátion-ânion significativa. O diagrama 17.12 focaliza o ambiente do Br na estrutura do 
[BrF,|[SbFs] no estado sólido, e a Fig. 17.9b mostra parte de uma cadeia alternada de cátions e ânions no [BrF,] 
[Sb>F11] cristalino. 


F Í | E 
N F aee E FAZ 
qe SD 5b 
. F m | l Fa i j F. E r 
| `F o E 
F i i , F e a É i 5 
a Fa 229 pm Fi > F 
AN 09 pm F 
F 93” F 
(17.12) 





1. 127 (100%, 1 = 5) é um núcleo quadrupolar (veja a Seção 4.8), mas sob certas circunstâncias (por exemplo, ambiente 
altamente simétrico) podem ser observadas linhas estreitas para sinais em um espectro de RMN de !7I. Interprete por que 

o espectro de RMN de !2'I de uma solução de [IFs][SbsF:6] em HF líquido apresenta um septeto binomial bem resolvido. 
[Resp.: Veja J.F. Lehmann et al. (2004) Inorg. Chem., vol. 43, p. 6905] 


2. Desenhe a estrutura do ânion [Sb,F;,,|” que possui uma simetria Dar. Indique no diagrama onde se situam o eixo Cy e o 
plano op. Compare essa estrutura com aquelas dos íons [SbF] mostradas nas Figs. 15.13b e 17.9. Comente como esse 
ânion é capaz de mudar sua conformação, e que fatores podem afetar sua estrutura. 


Ligação nos íons [XY] 


Na Seção 5.7, empregamos a teoria do orbital molecular para descrever a ligação no XeF», e desenvolvemos uma 
figura que produziu uma ordem de ligação de £ para cada ligação Xe-F. Em termos de elétrons de valência, o XeF, 
é 1soeletrônico com [ICh], [IBr,]”, [CIF>] e ânions relacionados, e todos eles têm estruturas lineares. A ligação 
nesses ânions pode ser visualizada como similar aquela no XeF;, e isso sugere ligações X-Y fracas. Isso contrasta 
com o perfil hipervalente localizado que surge de uma estrutura como a que aparece em 17.13. Evidência para 
ligações fracas provêm dos comprimentos das ligações X-Y (por exemplo, 255 pm no [ICh] comparado com 232 
pm para o IC] na fase gasosa) e nos comprimentos de onda de estiramento das ligações X-Y (por exemplo, 267 e 
222 em! para os estiramentos simétrico e assimétrico do [ICl,] comparados com 384 em”! no ICI). 


(17.13) 


Cátions poli-halogênios 


Afora os cátions inter-halogênios descritos anteriormente, cátions homonucleares [Br2]", ILT, [CLT [Brs]”, [6], 
[Brs]", [[5]* e [L,]* são bem estabelecidos. Os cátions [Br,]' e [L]* podem ser obtidos mediante oxidação dos 
halogênios correspondentes (Eqs. 17.36, 17.37 e 9.15). 


3Br, + 2/05] |[AsF;l — 2/Br;) |AsF;) + 20 
(17.39) 


em $0, liquido 





(17.40) 


Ao passar de X, para o cátion [X+]” correspondente, a ligação encurta, o que é consistente com a perda de um 
elétron de um orbital antiligante (veja as Figs. 2.7 e 2.10). No [Br,] [SbsFic]”, a distância Br-Br é 215 pm, e no 
[L]'|Sb>F,1] o comprimento da ligação II é 258 pm (compare com os valores para X: na Fig. 17.5). Em paralelo, 
os comprimentos de onda de estiramento aumentam, por exemplo, 368 cm! no [Br,]' comparado com 320 em”! no 
Br,. Os cátions são paramagnéticos, e o [15] dimeriza a 193 K produzindo [I4] ** (17.14). Na reação 17.38, AsFs 
atua como agente oxidante e como uma fonte do contraíon. Quando o oxidante é o SbFs, é possível isolar [L4]”' 


[SbsF,4] [SbFs]. O íon [SbsF;u] (17.15) contém um Sb(IIN) e dois centros Sb(V), e pode ser considerado como 
constituído de um cátion [SbF2]" ligado a dois íons [SbFs|. 


em SO, liquido | i . no 
- [LJlAsE,]; + AsF; (17.38) 


2l- i 3AsF; 
| 2+ al o 
A + 326 pm o Je 
í T ; a , > 
v Fa 258 pm SS “O m 


o 
o 


I 


(17.14) (17.15) 


Os cátions [Cl]”, [Br;]' e [IL] são angulares (17.16) como esperado com base no modelo RPECV, e os 
comprimentos das ligações X-X são similares aqueles para as moléculas X, na fase gasosa, o que é consistente 
com ligações simples. As reações 17.39 e 17.40 podem ser usadas para preparar sais de [Br;]' e [[;]”, e o emprego 
de uma concentração mais elevada de I, na reação com [/AsF5 leva à formação de [I;] (veja a reação 9.15). Os 
íons [15]” e [Brs]' são estruturalmente similares (17.17) com (X-Xerminal < d(X— Xnão terminal — por exemplo, no 
[I;]*, as distâncias são 264 e 289 pm. 


X + 
pee i A A A 
X0o CX | 
X = Cl, Br. 1I X = Br, l 
(17.16) (17.17) 
3Br, + 2/05] ' [As Fs] — 2[Br;]* [AsF;]7 + 20; 
(17.39) 
l l em $0, liquido = e l 
3l; HAASE: —— 21. | ASF g] t Ass 
(17.40) 


Mesmo quando se empregam agentes oxidantes extremamente poderosos como [0+]”, não foi possível provar (até 
agora) a obtenção do íon [Cl,]" livre por oxidação de Cl. Quando o CL reage com [05]'[SbFs] em HF, a baixa 
temperatura, o produto é o [CLO»]' (17.18), que é mais bem descrito como um complexo de transferência de carga 
de [Cl,]" e O2. Quando o oxidante é o IrFs, ocorre a reação 17.41. O composto azul [Cl |[IrFs] decompõe-se a 195 
K produzindo sais de [Cl;]”, mas os dados de difração de raios X, a 153 K, mostram que o íon [CL]' é 
estruturalmente análogo a 17.14 (CI-CI = 194 pm, Cl----Cl = 294 pm). 
HF anidro 
Cl, i IrF, zigi E 
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- [Cu]  [IrF5] (17.41) 


0—o0 
119 pm 
Cl----O = 242 pm 
(17.18) 
Ânions poli-haleto 


Dentre os elementos do grupo 177, o iodo forma o maior número de íons poli-haletos homonucleares, que incluem 
LT, LP, BT, T, Us), [LI [Mol], [ho], [o], Mo)”, [2], H] e [M]. O íon [F;] não foi isolado em 


condições ambientes, mas foi produzido a 4 K por ablação a laser de metais com F, sob condições de captura de 
elétrons.” Tanto [Cl] como [Br;] são bem estabelecidos, mas o íon [L] é o mais importante membro dessa 
família. Ele é formado quando o I é dissolvido em soluções aquosas contendo íons iodeto. Possui uma estrutura 
linear, e no estado sólido os comprimentos das duas ligações I-I podem ser iguais (por exemplo, 290 pm no 
[Ph4As][l;]) ou diferentes (por exemplo, 283 e 303 pm no Cs[6]). Este último caso indica algo que se aproxima de 
uma entidade [I-I----I]” (compare com I-I = 266 pm no l). Nos íons poli-iodeto superiores, diferentes distâncias 
de ligação I-I apontam para estruturas que são descritas em termos de associação entre unidades l, T e [LT 
conforme mostram os exemplos na Fig. 17.10. Isso reflete suas origens, posto que os poli-iodetos superiores são 
formados no momento da cristalização de soluções contendo L e I. Detalhes das estruturas no estado sólido dos 
ânions são dependentes dos cátions — por exemplo, embora seja normalmente com formato de V, o [I5| linear 
também já foi observado no estado sólido. A reação entre HI e pentafluorobenzildibenzilamina produz o composto 
17.19. O íon [L] é essencialmente simétrico (I-I = 290 e 292 pm). No íon [L,]”, a distância da ligação I-I central 
é 276 pm, enquanto as distâncias externas são 336 pm, indicando que, nesta estrutura no estado sólido, o íon [14] 
compreende uma molécula de l, que interage fracamente com dois íons T. 
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(17.19) 


Comparados aos poli-iodetos, poucos íons polibrometos foram caracterizados. Muitos sais envolvendo o íon 
[Br3;] são conhecidos, e a associação no estado sólido de [Br3] e Br foi observada, dando origem às espécies 
lineares 17.20. O íon [Brs]” é estruturalmente análogo ao [Is]? (Fig. 17.10c), com as distâncias da ligação Br-Br 
indicando associação entre unidades Br, e [Br;| no cristal. 
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Fig. 17.10 Estruturas (difração de raios X) de (a) [15] em [Fe(S2CNEt2);][1;] [C.L. Raston et al. (1980) J. Chem. Soc., Dalton 
Trans., p. 1928], (b) [6] em [Ph4P][l-] [R. Poli et al. (1992) Inorg. Chem., vol. 31, p. 3165], e (c) [[s]” em [C1o0HsSs]2[1;][Is]o,5 
[M.A. Beno et al. (1987) Inorg. Chem., vol. 26, p. 1912]. 


Br Br Br Br Br Br Br 


(17.20) 


Íons poli-iodobrometos são exemplificados por [LBr;] e [Br]. No sal de 2,2"-bipiridínio, o ânion [LBr;] tem 
forma de V como o íon [I;] (Fig. 17.10a), enquanto no sal de [Ph4P]”, o [LBr4] lembra o [5] (Fig. 17.10b). 
Tanto o [LBr;| como o [l;Br4] podem ser descritos como contendo unidades IBr ligadas por um íon Br. 


17.8 Óxidos e oxifluoretos de cloro, bromo e iodo 


Anteriormente neste livro (por exemplo, nas Seções 15.3 e 16.3), descrevemos como os elementos mais pesados 
do bloco ppodem expandir seus números de coordenação além de 4, mas ainda retendo um octeto de elétrons na 
camada de valência. Nesta seção, discutiremos os óxidos e oxifluoretos de Cl, Br e I, e na maioria desses 


compostos, os átomos de halogênios encontram-se em um estado de oxidação +3, +5 ou +7. Em termos de ligação, 
podemos utilizar espécies com cargas separadas e conjuntos de estruturas de formas de ressonância para 
representar a ligação em muitas dessas moléculas. Por exemplo, a ligação no Br,O; e no FCIO pode ser descrita 
como vista a seguir (os pares isolados estão mostrados explicitamente apenas no átomo de halogênio com o estado 
de oxidação mais elevado): 


o” 
Y I4 g T + 
: Br O CI 
Fi E” Kog 
Br —— O 


Enquanto essas estruturas mostram cada átomo obedecendo à regra do octeto, a representação para muitas 
espécies é um incômodo. Além disso, para os átomos de halogênio no estado de oxidação +7, as estruturas de 
cargas separadas assinalam uma carga formal positiva elevada incomum no átomo central. Por isso, escolhemos 
ilustrar as estruturas dos óxidos e oxifluoretos de Cl, Br e I de estados de oxidação elevados por meio de átomos 
de halogênio hipervalentes. Ao longo dessa seção, você deve ter em mente que a representação de uma ‘linha’ 
entre dois átomos em um diagrama estrutural não implica necessariamente em uma interação de 2 centros e 2 
elétrons. 


Óxidos 
Os fluoretos de oxigênio foram descritos na Seção 16.7. O iodo é o único halogênio que forma um óxido que é 


termodinamicamente estável em relação à decomposição em seus elementos (Eq. 17.42). Os óxidos de cloro e 
bromo são materiais perigosos que tendem a explodir. 


HO, — LO;  ArH°(298 K) = -158,1 kJmol' 
(17.42) 
Os óxidos de cloro, embora não sejam difíceis de serem preparados, são todos suscetíveis de se decomporem 
explosivamente. Conhece-se muito menos acerca dos óxidos de Br (que são muito instáveis) que dos de cloro e de 
iodo, embora o Br20; (17.21) e o Br20; (17.22) tenham sido inequivocamente preparados (esquema 17.43) e 


estruturalmente caracterizados. Os centros Br(V) são piramidais triangulares, e no Br,;Os os grupos BrO: estão 
eclipsados. O óxido Br,O pode ser preparado por meio da reação 177.44 e possui a estrutura não linear 17.23. 
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O monóxido de dicloro, ClO (17.23), é obtido na forma de um gás amarelo-marrom pela ação do Cl, sobre 
óxido de mercúrio(II) ou carbonato de sódio úmido (Eqs. 17.45 e 17.46). O CLO liquefaz-se a =277 K e explode 
sob aquecimento. Ele se hidrolisa a ácido hipocloroso (Eq. 17.47), sendo formalmente o anidrido desse ácido (veja 
a Seção 15.8). 


U., 195 K O, 195K | 
Br- Br;U; Br; Os (17.43) 


Marrom Laranja Incolor 
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Ci D= 147 pm; HO CHO = 117° 
(17.24) 


O dióxido de cloro, CIO, (17.24) é um gás amarelo (p.eb. 283 K), e é produzido pela reação extremamente 
perigosa entre clorato de potássio, KCIOs, e H,SO, concentrado. A reação 17.48 é um método mais seguro de 
síntese, e as reações 17.2 e 17.3 mostram dois dos métodos comerciais usados para preparar CIO». O CIO; é usado 
no branqueamento de farinha e polpa de madeira, e no tratamento de água. Seu emprego como agente de 
branqueamento na indústria de papel vem aumentando (veja a Fig. 17.2). 


KCO, + JH, 0,0, — Ko 0,0, + 2010, +200, + 2H,0 
(17.48) 
Apesar de ser um radical, o CIO, não apresenta tendência à dimerização. Ele se dissolve sem alteração em água, 
mas é lentamente hidrolisado a HCl e HCIOs, reação que envolve o radical CIO". Em solução alcalina, a hidrólise 


é rápida (Eq. 17.49). O ozônio reage com o ClO, a 273 K formando ChbOs, um líquido vermelho escuro que 
também é preparado pela reação 17.50. 





2CIO, + 2/0H]T — [CIO] + [C10] + H,O (17.49) 
CIQ,F + HCIO, — ClO; + HF (17.50) 
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A reação 17.50 e a hidrólise do CbOs a clorato e perclorato sugerem que esse óxido tem a estrutura 17.25, sendo 
um anidrido misto de HCIO; e HCIO,. O espectro de IV do CLOs isolado em matriz é consistente com uma 
estrutura molecular contendo dois centros de Cl não equivalentes. Entretanto, o sólido contém íons [CIO,]' e 
[CIO4|. O CLOs é instável em relação à decomposição em CIO», CIOCIO; e O», e na presença de H2O ocorre a 
reação 17.51. O óxido CIÓCIO; é o anidrido misto dos ácidos HOCI e HCIO,, sendo preparado pela reação 17.52. 


CLO; + H-0 — HCIO, + HCIO; (17.51) 
Cs[C10;]+ CISO,F — Cs[$0,F]+C10C10; (17.52) 


O anidrido do ácido perclórico é o óxido ClO; (17.26), um líquido oleoso explosivo (p.eb. =353 K), que é 
preparado pela desidratação do HCIO, utilizando óxido de fósforo(V) a baixas temperaturas. 
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Em contraste com o Br,Os, que é termicamente instável, o LOs é estável até 573 K. Trata-se de um sólido 
branco higroscópico, preparado pela desidratação do ácido iódico (HIOs). A reação é revertida quando o I0; 


dissolve-se em água (Eq. 17.53). O LO; é usado na análise do CO (veja a Eq. 14.62). 


| a 


No estado sólido, o Os é estruturalmente relacionado ao Br,Os (17.22), com a diferença que apresenta uma 
conformação torcida, provavelmente decorrente de uma extensiva interação intermolecular (1:::-O < 223 pm). 


Oxifluoretos 


Existem várias famílias de óxidos de halogênios contendo ligações X—F: FXO, (X = Cl, Br, D, FXO; (X = Cl, Br, 
D, FXO (X = Cl, Br, D, FXO: (X = Cl, D e FsIO. O composto FCIO, termicamente instável, também é 
conhecido. Suas estruturas são consistentes com o modelo RPECV (17.27-17.32). 
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O fluoreto de clorila, FCIO», é um gás incolor (p.eb. 267 K) e pode ser preparado pela reação do F; com CIO». 
Ele sofre hidrólise a HCIOs e HF, e comporta-se como um doador de fluoreto frente a SbF; (Eq. 17.54) e como um 
receptor de fluoreto na presença de CsF (Eq. 17.55). 


FCIO, + SbF; — [C10] [SbF] (17.54) 





CsF + FCIO, — Cs! [FCO | (17.55) 


O fluoreto de perclorila, FC1O; (p.eb. 226 K, AHº(298 K) = -23,8 kJ mol!) é surpreendentemente estável e 
decompõe-se apenas acima de 673 K. Ele pode ser preparado por meio da reação 17.56, ou mediante tratamento 
de KCO; com F2. 


KClO; + 2HF + 5bF; — FCO, + K5bFs + HO (17.56) 


Os álcalis atacam o FCIO; apenas lentamente, mesmo a 500 K. O fluoreto de perclorila é um agente de fluoração 
suave e vem sendo empregado na preparação de esteroides fluorados. Ele também é um poderoso agente oxidante 
em temperaturas elevadas — por exemplo, ele oxida SF, a SF. A reação 17.57 ilustra sua reação com um 
nucleófilo orgânico. Ao contrário do FCIO», o FCIOs não se comporta como um doador ou receptor de fluoreto. 


CH; Li + FCIO, — LIF + CLÁsCIO; (17.57) 
A reação entre F, e CLO a baixas temperaturas produz F;C10 (p.fus. 230 K, p.eb. 301 K, AH?" (g, 298 K) = —148 
kJ mol"!), que se decompõe a 570K em CIF; e O,. As reações do F;CIO com CsF e SbF; mostram sua capacidade 
de aceitar ou de doar F”, produzindo [F4C10F e [F>CIO]”, respectivamente. 

O composto FBrO; é um dos poucos exemplos em que o bromo se encontra no estado de oxidação +7. Ele é 
produzido pelo tratamento de K[BrO,|] com AsFs ou SbF; em HF líquido. O FBrO; é mais reativo que o FCIOs, 
sendo hidrolisado mais rapidamente que o FCIOs por solução aquosa de álcali a temperatura ambiente (Eq. 17.58). 
Ao contrário do FCIOs, o FBrO; atua como um receptor de fluoreto (Eq. 17.59), produzindo trans|[F,BrOs] 
(17.33). 


FBrO; + 2[0H] - [BrO] + H-0 + F (17.58) 
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(17.59) 
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O único representante da família de oxifluoretos F;XO é o F;IO, produzido quando o IF; reage com água. Ele 
não sofre reações adicionais com a H2O de imediato. Uma reação digna de menção é a que envolve o FIO e o 
[Me4N]F, na qual se forma o íon bipiramidal pentagonal [FIO]; os dados de difração de raios X mostram que o 
átomo de oxigênio situa-se em uma posição axial e que os átomos de F equatoriais são essencialmente coplanares, 
em contraste com o aspecto enrugado observado no IF; (veja a Seção 2.8). O íon piramidal pentagonal [FIO é 
obtido na forma do sal de Cs" quando CsF, LOs e IF; são aquecidos a 435 K. A estequiometria da reação deve ser 
controlada a fim de evitar a formação de [F4IO|” como o produto principal. A transferência de F` do [MesNTF para 
o FIO, (17.30) leva a uma mistura de cise trans-[F4IO,]. O isômero trans reage em seguida produzindo 
[Fs105]”, e isso é um método para isolar o isômero cis do [F4IO»] puro a partir da mistura cis/trans. Os dados de 
espectroscopia vibracional são consistentes com a premissa de o íon [FsI0,]” apresentar simetria Dsp (17.34). 


1. Interprete cada uma das estruturas vistas a seguir com base no modelo RPECV. 
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2. Confirme que o íon [IOFs]” (a estrutura é dada anteriormente) apresenta simetria Cs,. 


3. A que grupos pertencem os seguintes fluoretos: BrFs, [BrF,|”, [BrF6]"? Admita que cada estrutura seja regular. 
[Resp.: Cav; Dan; Onl 


4. Nos espectros de IV dos compostos isotopicamente marcados FCIO, e FÍCIO,, as bandas em 630 e 622 cm”, 
respectivamente, são atribuídas ao estiramento da ligação Cl-F. Qual é a origem desse deslocamento no comprimento de 
onda? Confirme que o deslocamento observado é consistente com o esperado. 


17.9 Oxiácidos e seus sais 


Ácido hipofluoroso, HOF 


O flúor é o único entre os halogênios que não forma espécies nas quais ele tem um estado de oxidação formal 
diferente de —1. O único oxiácido conhecido é o ácido hipofluoroso, HOF, que é instável e não se ioniza em 
solução aquosa, mas reage de acordo com a Eq. 17.60; seus sais não são conhecidos. Ele é obtido passando Fz 
sobre gelo a 230 K (Eq. 17.61) seguido de condensação do gás produzido. A 298 K, o HOF decompõe-se 
rapidamente (Eq. 17.62). A estrutura no estado sólido do HOF foi determinada por difração de raios X a 113 K, e 
mostra que as moléculas de HOF associam-se em cadeias através de ligações de hidrogênio O-H::--O. 


HOF + H-O — H,O, + HF (17.60) 


0K 


F, + H-0 HOF + HF (17.61) 





2HOF — 2HF + O, (17.62) 


Oxiácidos de cloro, bromo e iodo 


A Tabela 17.5 lista as famílias de oxiácidos conhecidas para Cl, Br e I. Os ácidos hipo-halosos, HOX, são obtidos 
em solução aquosa por meio da reação 17.63 (compare as reações 17.45 e 17.47). 


IX, + 3Hg0 + HO — Hg,0,X, + 2H0X (17.63) 


Em contraste com HOF, HOCI, HOBr e HOI não são conhecidos na forma de compostos isolados, mas em solução 
aquosa eles atuam como ácidos fracos (valores de pK : HOCI, 4,53; HOBr, 8,69; HOI, 10,64). Os sais hipocloritos 
como NaOCl, KOCI e Ca(OCI) (Eq. 17.64) podem ser isolados. O NaOCI pode ser cristalizado a partir de uma 
solução obtida pela eletrólise de uma solução aquosa de NaCl de forma que o Cl liberado no anodo se mistura com 
o NaOH produzido no catodo. Os hipocloritos são poderosos agentes oxidantes, e na presença de álcali convertem 
[IO;]- em [I03]., Cr”* em [CrO,]”, e mesmo Fe** em [FeO,]”. O pó alvejante é uma mistura não deliquescente de 
CaCl, Ca(OH) e Ca(OCl]), sendo fabricada a partir da ação do Cl, sobre Ca(OH). O NaOCI é um agente 
alvejante e desinfetante. 


Tabela 17.5 Oxiácidos de cloro, bromo e iodo 


Oxiácidos de cloro Oxiácidos de bromo Oxiácidos de iodo 
Ácido hipocloroso HOCI Ácido HOBr Ácido hipoiodoso HOI 
hipobromoso 

Ácido cloroso HOCIO (HCIO3) 

Ácido clórico HOCIO» (HCIOs) Ácido brômico HOBrO; (HBr0) Ácido iódico HOIO; (HIOs) 
Ácido perclórico HOCIOs (HCIO,) Ácido perbrômico HOBrOs (HBr0,) Ácido periódico HOIOs (HIO,) 

Ácido ortoperiódico (HO)sIO (H5106) 
CaO + 2€l, — Ca OC + Call, (17.64) 


Todos os hipo-halitos são instáveis em relação ao desproporcionamento (Eq. 17.65). A 298 K, a reação é lenta 
para [OCIŢ, rápida para [OBr| e muito rápida para [OI]. O hipoclorito de sódio sofre desproporcionamento em 
solução aquosa a quente (Eq. 17.66), e a passagem de Cl, por uma solução aquosa alcalina a quente produz sais de 
cloratos e cloritos em vez de hipocloritos. As soluções de hipoclorito decompõem-se de acordo com a reação 
17.67 na presença de compostos de cobalto(II) como catalisadores. 


30X] — [X0] + 2X (17.65) 
3NaOCI] — NaClO, + 2NaCI (17.66) 
20X] — 2X +0, (17.67) 


Da mesma forma que o HOCI, o ácido cloroso, HC10,, não é isolável, mas é conhecido em solução aquosa e é 
preparado por meio da reação 17.68. E um ácido relativamente fraco (pK, = 2,0). O clorito de sódio (usado como 
alvejante) é preparado por intermédio da reação 17.69. O íon clorito apresenta a estrutura angular 17.35. 


Ba(ClÖ-)- + H SO (407) — 2HC1O, (aq) + BaSO,s) 
suspensio (17.68) 
Na-0- + 2010, — 2Na CIO. + O, (17.69) 
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CIO = 157 pm; ZO-CIHO = 111° 
(17.35) 


Soluções alcalinas de cloritos permanecem inalteradas por longos períodos, mas na presença de um ácido, o 
HCIO, sofre desproporcionamento de acordo com a Eq. 17.70. 
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Fig. 17.11 No estado sólido, as moléculas de HIO; formam cadeias de ligações de hidrogênio. A estrutura foi determinada por 
difração de nêutrons [K. Staahl (1992) Acta Chem. Scand., vol. 46, p. 1146]. Código de cores: I, dourado; O, vermelho; H, 
branco. 






SHCIO, — áCiO, + H° + Ch + 2H0 (17.70) 


Os ácidos clórico e brômico, HCIO; e HBrOs, são ambos ácidos fortes, mas não podem ser isolados como 
compostos puros. As soluções aquosas desses ácidos podem ser preparadas pela reação 17.71 (compare com a 
reação 17.68). 


Bal XO, )» + H-50, — BasO, =f 2HX 0, (X = Cl. Br) 
(17.71) 


O ácido 1ódico, HIO}, é um sólido branco estável à temperatura ambiente, sendo produzido pela reação de LOs 
com água (Eq. 17.53) ou pela oxidação de I, com ácido nítrico. O ácido 1ódico cristalino contém moléculas 
piramidais triangulares de HIO; conectadas em cadeias por uma extensiva ligação de hidrogênio (Fig. 17.11). Em 
solução aquosa, ele é um ácido razoavelmente forte (pK, = 0,77). 

Os cloratos são fortes agentes oxidantes. Comercialmente, o NaClO; é usado na produção industrial de CIO» 
(Eq. 17.2), e é empregado como um herbicida, embora essa aplicação tenha sido banida nos Estados Unidos desde 
2009. O KCIO; encontra aplicações em fogos de artifício e em fósforos de segurança. Os cloratos são produzidos 
pela eletrólise de salmouras a 340 K, de modo que os produtos se misturem de forma eficaz (esquema 17.72); os 
sais de cloratos são cristalizados a partir da mistura. A oxidação anódica do [OCI]|” produz na sequência [CIOs|. 


Eletrólise 2C — Cl+de ` 


2H-0 +2e7 — H; + 2/0HIF 


E 


Mistura e desproporcionamento: e 
Cl, + 2/0H]" — CI + [OCI] + H50 


3[0CIF — [CIO;] + 2Cr , 


(17.72) 


Os bromatos são preparados, por exemplo, pela reação 17.73 sob condições alcalinas. A reação 17.74 é uma 
síntese conveniente para o KIO}. 


KBr + 3KOCI — KBrO; + 3KCI (17.73) 
2K CIO; + L — 2KIO; + Cl; (17.74) 


O bromato e o iodato de potássio são comumente usados em análise volumétrica. Pode-se obter facilmente KIO} 
de alta pureza, e a reação 17.75 é usada como uma fonte de I, para a padronização de soluções de tiossulfato 
(reação 16.118). 


[10,4] +51 + 6H" — 31, +3H,0 (17.75) 
a m 
o "0 
o A 
o 
A = CI, Br. I 


(17.36) 


Os íons halato são piramidais triangulares (17.36), embora, no estado sólido, alguns 10datos metálicos 
contenham estruturas infinitas nas quais dois átomos de O de cada íon iodato fazem uma ponte entre dois centros 
metálicos.! A decomposição térmica dos cloratos de metais alcalinos segue a reação 17.76, mas na presença de um 
catalisador adequado, o KCIO; decompõe-se produzindo O, (Eq. 16.4). Alguns 10datos (por exemplo, KIO3) 
decompõem-se quando aquecidos a iodeto e O2, mas outros (por exemplo, Ca(1I03),) produzem óxido, l e O2. Os 
bromatos comportam-se de modo similar, e a interpretação dessas observações é um problema dificil em termos 
de cinética e de balanço de energia. 


4[CIO;] — 3[C10;] + CI Cuidado: risco de explosão! 


(17.76) 


O ácido perclórico é o único oxiácido de Cl que pode ser isolado, e sua estrutura no estado de vapor é 
apresentada na Fig. 17.12a. Existem também moléculas discretas no HCIO, anidro cristalino; a estrutura foi 
determinada a 113 K. A 298 K, o HCIO; é um líquido incolor (p.eb. 363K com certa decomposição). Ele é 
preparado pelo aquecimento do KCIO, com H,SO, concentrado sob pressão reduzida. O ácido perclórico puro é 
suscetível de explosão quando aquecido ou na presença de material orgânico, mas em solução diluída o [CIO4] é 
muito difícil de ser reduzido apesar dos potenciais de redução (que fornecem dados termodinâmicos e não 
cinéticos) mostrados nas Eqs. 17.77 e 17.78. Por exemplo, o zinco apenas libera H3, e o íon iodeto não tem ação 
sobre ele. A redução a CI" pode ser obtida com Ti(III) em solução ácida ou pelo Fe(II) na presença de álcal. 


[CIO] +2H* +28 = [CIO;| + H,O 
E” = +1,19V (empHO) (17.77) 
[C104] + 8H* + 8e = CI +4H,0 
E =+1,39V (empHO) (17.78) 


O ácido perclórico é extremamente forte em solução aquosa (veja a Tabela 7.3). Embora o [C104] (Fig. 17.12b) 
forme complexos com cátions metálicos, a tendência em desempenhar esse papel é menor que para os outros 
ânions comuns. Consequentemente, uma solução de NaClO, é um meio-padrão para a investigação de equilíbrios 
tônicos em sistemas aquosos — por exemplo, ele é empregado como um eletrólito suporte em experimentos 
eletroquímicos (veja o Boxe 8.2). Os Ppercloratos de metais alcali nos podem ser obtidos pelo 
desproporcionamento de cloratos (Eq. 17.76) sob condições cuidadosamente controladas; traços de impurezas 
podem catalisar a decomposição em cloreto e O». Os sais de percloratos são potencialmente explosivos e devem 
ser manipulados com cuidado especial. Por exemplo, o NH,CIO4 sólido decompõe-se a 298 K de acordo com a 
Eq. 17.79, e misturas de perclorato de amônio e alumínio são propelentes-padrão para mísseis. 
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Fig. 17.12 Estruturas do (a) ácido perclórico (estado de vapor), na qual cada ligação CI-O é única, e do (b) íon perclorato, no 
qual todas as ligações CIO são equivalentes. Código de cores: Cl, verde; O, vermelho; H, branco. 


4NH,CIO,(s) — 2Ch(g) + 2N,0(g) 
+ 30, (2) + 8H,0/(1) (17.79) 


Sob aquecimento, o KCIO, produz KCl e O», aparentemente sem a formação intermediária de KC10;. O 
perclorato de prata, assim como os sais de prata de alguns outros ácidos muito fortes (por exemplo, AgBF,, 
AgSbFs e AgO2CCF;), é solúvel em muitos solventes orgânicos, incluindo C6H6 e Et2O, devido à formação de 
complexo entre Ag' e moléculas orgânicas. 

O melhor método de preparação do íon perbromato é de acordo com a reação 17.80. Resinas trocadoras de 
cátions (veja a Seção 11.6) podem ser usadas para se obter HBrO, em solução, mas o ácido anidro não foi isolado. 


[BrO;) + F: +2[0H] — [Br] +2F + H,0 (17.80) 


O perbromato de potássio foi caracterizado estruturalmente, e contém íons [BrO,] tetraédricos (Br-O = 161 pm). 
Os dados termoquímicos mostram que o [BrO4] (meia reação 17.81) é um agente oxidante ligeiramente mais forte 
que o [CIO4] ou o [104] sob as mesmas condições. Entretanto, as oxidações com [BrQO4] (assim como para o 
[C104] são lentas em soluções diluídas neutras, mas mais rápidas em acidez mais elevada. 


BrO, +2H* + 2e = |BrO,) + H,O 
E” = +1.76V (empHO) (17.81) 


Diversos ácidos periódicos e periodatos são conhecidos; a Tabela 17.5 lista o ácido periódico, HIO, e o ácido 
ortoperiódico, HsIOs (compare com Hs TeOs, Seção 16.9). A oxidação de KIO; por solução alcalina quente de 
hipoclorito produz K,H:1IOs, que é convertido em KIO; pelo ácido nítrico. O tratamento de KIO, com álcali 
concentrado forma K,H,L0O%, e a desidratação deste a 353 K leva à formação de K4l209. Além de [104] (17.37) e 
[IO] e [HIOs|” (que são piramidais de base quadrada), os ácidos periódicos e os íons periodato exibem átomos 
de I centrais octaédricos — por exemplo, HslOs (17.38), [H5b0,0]" (17.39) e [LO9]* (17.40). A presença de cinco 
grupos OH por molécula no HsIOs leva a uma extensa ligação de hidrogênio intermolecular no estado sólido, 
resultando em uma rede tridimensional (Fig. 17.13a). A estrutura no estado sólido do HIO; anidro contrasta com a 
do HCIO,. Enquanto este último consiste em moléculas discretas, o HIO; sólido contém cadeias de octaedros que 
compartilham arestas (Fig. 17.13b); as cadeias interagem umas com as outras por meio de ligações de hidrogênio 





(a) (b) 


Fig. 17.13 (a) Parte da rede tridimensional da ligação de hidrogênio no HslOs cristalino (determinado por difração de nêutrons) 
[Y. D. Feikema (1966) Acta Crystallogr., vol. 20, p. 765]. (b) Parte de uma cadeia de octaedros cis que compartilham arestas no 
HIO, cristalino (determinado por uma cominação de difração de raios X e de nêutrons) [T. Kraft et al. (1997) Angew. Chem. Int. 
Ed., vol. 36, p. 1753]. Código de cores: I, dourado; O, vermelho; H, branco. 
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As relações entre esses íons em solução aquosa podem ser expressas pelos equilíbrios vistos em 17.82, razão 
pela qual as soluções aquosas de periodatos não são sistemas simples. 
[H105] + H* = O, + 2H,0 
2[H;10,]” = 2[HIO,]” + 2H,0 (17.82) 
2[H10;] = [H:O] = [L0] + H0 


O ácido ortoperiódico é obtido por oxidação eletrolítica do ácido iódico ou após a adição de ácido nítrico 
concentrado ao sal Bas(IOs)>, preparado por meio da reação 17.83. 


is ei A i , l di N 
Ba I0; )- — Basi 106 |> -+ 41, u 90- (17.83) 


O aquecimento do HsIOs provoca a sua desidratação, inicialmente a H,LOs e, a seguir, a HIO,. Em solução 
aquosa, tanto o HslOs (pKa = 3,3) como o HIO; (pK, = 1,64) comportam-se como ácidos bastante fracos. O 
periodato oxida iodeto (Eq. 17.84) rapidamente, mesmo em solução neutra (compare com as ações do clorato e do 
bromato). Ele libera O, ozonizado de uma solução ácida quente, e oxida Mn(II) a [MnO4] em solução ácida (Eq. 
17.85). 

TO, +20 + HO — [105] + l + 2/0H] (17.84) 


i 


S[10,] + 2Mn”* + 3H,0 — 5[10;] + 2[MnO,] + 6H" 


17.10 Química em solução aquosa 


Nesta seção, estamos principalmente interessados nos processos redox em solução aquosa; veja a Seção 17.1 para 
uma lista de tópicos relevantes já abordados neste livro. Os valores de Eº para as meias reações 17.86 podem ser 
diretamente determinados para X = Cl, Br e I (Tabela 17.1), e suas magnitudes são determinadas pelas energias da 
ligação X-X (Fig. 17.3), as afinidades eletrônicas dos átomos de halogênio (Tabela 17.1) e pelas energias de 
Gibbs padrão de hidratação dos íons haleto (Tabela 17.1). Isso pode ser observado a partir do esquema 177.87; para 
X = Br e I, é necessário um estágio adicional de vaporização para o elemento. 


sM+e =X (17.86) 
1X, — Xig)— X (s) — X (ag) (17.87) 


O dicloro é um agente oxidante mais poderoso em meio aquoso que o Brz ou o L, em parte devido ao valor mais 
negativo da entalpia de formação do ânion, e em parte, mais importante, porque o íon CF (que é menor que o Br 
ou o [) interage mais fortemente com as moléculas do solvente. (Na formação do sal sólido, o fator energia de 
rede explica de modo similar por que os sais cloreto são mais exotérmicos que os brometos ou 10detos 
correspondentes.) 

Como o F libera O, ozonizado a partir da água, o valor de Eº para a meia reação 177.86 não possui significado 
físico, mas um valor de +2,87 V pode ser estimado por meio da comparação das variações de energia para cada 
etapa no esquema 17.87 para X = F e Cl, e assim deduz-se a diferença no valor de Eº para a meia equação 17.86 
para X = Fe Cl. A maior parte da diferença entre esses valores de Eº advém do valor muito mais negativo de 
AnpidGº do íon F”, que é menor (Tabela 17.1). 

O di-iodo é muito mais solúvel em solução aquosa de iodeto que em água. Em baixas concentrações de L, a Eq. 
17.88 descreve o sistema; K pode ser encontrado por meio da partição de l, entre a camada aquosa e um solvente 
imiscível com a água (por exemplo, CC14). 

L+ = [l] K = 10° (298K) (17.88) 
Os diagramas de potencial (calculados parcialmente a partir de dados termoquímicos) para Cl, Br e I são dados na 
Fig. 17.14. Como vários dos oxiácidos são fracos, os efeitos de [H'] nos valores de alguns dos potenciais de 
redução são bastante complicados. Por exemplo, o desproporcionamento do hipoclorito em clorato e clorito pode 
ser escrito na forma do equilíbrio 17.89 sem o envolvimento de prótons. 


31001] = |[CIO;| +2CI (17.89) 


Entretanto, o fato de o HOCI ser um ácido fraco, enquanto HCIO; e HCI são ácidos fortes (veja a Tabela 7.3) 
significa que, na presença de íons hidrogênio, [OCI] é protonado, e isso afeta a posição do equilíbrio 17.89: HOCI 
é mais estável frente ao desproprocionamento que [OCI]”. Por outro lado, o desproporcionamento de clorato em 
perclorato e cloreto é realisticamente representado pelo equilíbrio 17.90. A partir dos dados na Fig. 17.14, 
demonstra-se facilmente que essa reação é termodinamicamente favorável (veja o problema 17.22b ao final deste 
capítulo). Entretanto, a reação não ocorre em solução aquosa devido a fatores cinéticos. 


4010; = 3(ClO,| + CN (17.90) 


Outro exemplo que ilustra as limitações dos dados na Fig. 17.14 é a premissa de que o O, deveria oxidar o T co 
Br em pH 0. Além disso, o fato de que o Cl, e não o O», é liberado quando o ácido clorídrico é eletrolisado é uma 
consequência da elevada sobretensão para a evolução de O, na maioria das superfícies (veja o exemplo resolvido 
17.3). A despeito de algumas limitações, a Fig. 17.14 fornece efetivamente algumas informações úteis: por 
exemplo, as propriedades oxidantes mais poderosas do periodato e do perbromato em relação ao perclorato 
quando essas espécies são reduzidas a íons halato, e o poder oxidante mais fraco do 10dato e do 10do frente aos 
demais halatos e halogênios, respectivamente. 

O fato de que a Fig. 17.14 refere-se apenas a condições especificas é ilustrada levando-se em consideração a 
estabilidade do I(1). O ácido hipoiodoso é instável em relação ao desproporcionamento em [I0s3] e L e, portanto, 
não é formado quando o [I05] atua como agente oxidante em solução aquosa. Entretanto, em meio de ácido 
clorídrico, o HOI sofre a reação 17.91. 


HOI + 2HCI — [ICh +H' + H-0 (17.91) 
Sob essas condições, o diagrama de potencial torna-se: 


H 1,06 


10;] | his [ICI] - IP 


e o I(I) torna-se agora estável frente ao desproporcionamento. 





Explique por que quando uma solução aquosa de HCI é eletrolisada o anodo descarrega Cl (ou uma 
mistura de Cl, e O2) e não O», embora os potenciais-padrão de eletrodo (em pH 0, veja o Apêndice 11) 
indiquem que a H,O é mais prontamente oxidada que o CT. 
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Fig. 17.14 Diagramas de potencial para cloro, bromo e iodo em pH = 0. Um diagrama de Frost-Ebsworth para o cloro (pH = 0) 
é dado na Fig. 17.15 no problema 17.21 ao final deste capítulo. 


Para a reação anódica (ou seja, a reação inversa daquela apresentada no Apêndice 11), as meias reações 
relevantes são: 


2CI (aq) — Ch(g) + 2e Eº=-1,36V 


2H,0(1) — O(g) + 4H" (ag) + de Eº=-1,23V 
A segunda meia reação origina-se da eletrólise da água: 


2H,0(1) — 2H, (2) + Os(g) 


O processo espontâneo é efetivamente a reação inversa (ou seja, a formação de H2O a partir de H, e O2) e, nesse 
caso, em pH 7, Eca = 1,23 V (veja os exercícios propostos a seguir). Com vistas a iniciar a eletrólise da H20, a 
fonte de eletricidade deve ser capaz de fornecer ao menos 1,23 V. Entretanto, na prática, esse potencial é 
insuficiente para levar à eletrólise da H2O, e um potencial adicional (a sobretensão) é necessário. A magnitude da 
sobretensão depende de vários fatores; um deles é a natureza da superfície do eletrodo. Para eletrodos de Pt, a 
sobretensão para a eletrólise da H2O é =0,60 V. Assim, na prática, o Cl (ou uma mistura de Cl e O2) é 
descarregada do anodo durante a eletrólise de uma solução aquosa de HCl. 





l. Para o processo visto a seguir, Eº = 0 V. Calcule E em pH 7. 
2H" (ag) +2e = H(g) 
[Resp.: 0,41 V] 


2. Para o processo visto a seguir, Eº = +1,23 V. Determine E em pH 7. 


O,(g) + 4H" (ag) + de” = 2H,0(]) 
[Resp.: +0,82 V] 
3. Considerando as respostas dos dois primeiros exercícios, calcule E.e em pH 7 para a reação global: 
2H, (g) + O(g) — 2H0(1) 
[Resp.: 1,23 V] 


TERMOS IMPORTANTES 





Os seguintes termos foram introduzidos neste capítulo. Você sabe o que eles significam? 


[] banda de transferência de carga 

[1 complexo de transferência de carga 
m eletrodo íon seletivo 

[íon poli-halogênio 

[] oxigênio ozonizado 
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PROBLEMAS 


17.1 (a) Qual é o nome com o qual os elementos do grupo 17 são coletivamente conhecidos? (b) Escreva, em 
ordem, os nomes e os símbolos desses elementos; verifique sua resposta consultando as primeiras páginas 
deste capítulo. (c) Dê uma notação geral mostrando a configuração eletrônica no estado fundamental de cada 
elemento. 

17.2 (a) Escreva equações que mostrem as reações envolvidas na extração de Br, e de I, a partir de salmouras. 

(b) Que reações ocorrem no processo Downs, e por que os produtos desse processo têm que ser mantidos 
separados? 

(c) Na célula eletrolítica usada na preparação industrial do F,, um diafragma é empregado para separar os 
produtos. Dê uma equação para a reação que ocorreria na ausência do diafragma e descreva a natureza da 
reação. 

17.3 Para um dado átomo Y, a ligação Y—F é normalmente mais forte que a ligação Y-CI] correspondente. Uma 
exceção ocorre quando Y é o oxigênio (Tabela 16.2). Sugira uma razão para essa observação. 

17.4 Dê explicações para as seguintes observações. 

(a) Os valores de pK, para CF;CO,H e CH;CO,H são 0,23 e 4,75, respectivamente. 

(b) O momento dipolo da molécula de NH; em fase gasosa é 1,47 D, mas o valor para o NF; é 0,24 D. 

(c) Em reações de substituição eletrofíilica em compostos aril monossubstituídos C6H4X, se X = Me ele é 
ativante (orto e para diretor), enquanto caso X = CFs, ele é desativante (meta diretor). 

17.5 Discuta resumidamente as tendências nos pontos de ebulição e os valores de Ayva? listados na Tabela 17.2 
para os haletos de hidrogênio. 





Considere os valores de r.ov (Tabela 17.1) para estimar os comprimentos das ligações X-Y do CIF, BrF, 
BrCl, ICl e IBr. Compare as respostas com os valores na Fig. 17.8 e na Tabela 17.3, e comente a respeito da 
validade do método de cálculo. 

17.7 Sugira produtos para as reações vistas a seguir (que não estão balanceadas): 

(a) AgCl + CIF}, — 
(b) CIF + BF; — 
(c) CsF + IF; — 

(d) SbFs + CIF; — 
(e) MesNF + IF, — 
(E) K|BrF4| — 

17.8 Discuta o papel dos receptores de haletos na formação de cátions e de ânions inter-halogênios. 

17.9 Preveja as estruturas de (a) [ICL |”, (b) [BrF2]", (c) [CIF4]”, (d) IF;, (e) Cle, (© [IF6]", (g) BrFs. 

17.10 (a) Admitindo estruturas estáticas e a não observação de acoplamento com o átomo central, o que você 
espera obser var nos espectros de RMN de !°F do BrF; e [IFs]'? (b) Você espera que esses espectros sejam 
dependentes da temperatura? 

17.11 Discuta a interpretação de cada uma das seguintes observações: 

(a) AlCl e LCl não são isoestruturais. 

(b) A decomposição térmica do [MesN][CIHI] produz [Me,N]I e HCI. 

(c) Soluções contendo 0,01 M de l em n-hexano, benzeno, etanol e piridina têm coloração violeta, púrpura, 
marrom e amarela, respectivamente. Quando 0,001 mols de piridina são adicionados a 100 cm? de cada uma 
das soluções de I, em n-hexano, benzeno e etanol, todas elas tornam-se amarelas. 

17.12 O espectro UV—VIS de uma solução de I e hexametilbenzeno em hexano apresenta absorções em 368 e 515 
nm. Relacione essas absorções a transições eletrônicas e explique como surge cada uma delas. 

17.13 Os espectros eletrônicos de misturas de soluções de CH,Cl, (cada uma delas 0,993 mmol dm”), de I, e do 
doador D mostrados no diagrama visto a seguir foram registrados para diferentes razões volumétricas das 
duas soluções. Os valores da absorbância para a absorção em Amáx = 308 nm são os seguintes: 


Razão volumétrica |>:D Absorbância 
0:10 0,000 
1:9 0,056 
2:8 0,097 
3:/ 0,129 
4:6 0,150 
5:5 0,164 
6:4 0,142 
7:3 0,130 
8:2 0,103 
9:1 0,070 
10:0 0,000 


[Dados de: A.J. Blake et al. (1997) J. Chem. Soc., Dalton Trans., p. 1337.] 


Doador, D 


(a) Sugira como o composto D pode interagir com L. 


(b) Considere os dados da tabela para estabelecer a estequiometria do complexo formado entre D e Ip. Por 
que os dados de absorbância podem ser usados para essa finalidade? 

(c) No espectro Raman do complexo, uma banda em 162 cm”! é atribuída ao estiramento do L. Explique por 
que esse valor está deslocado em relação ao valor de 215 cm"! para o próprio L. 

17.14 Sugira estruturas prováveis para (a) [F5CIOs]”, (b) FBrO;s, (c) [CIO»]”, (d) [F4C10T. 

17.15 (a) Indique equações que mostrem o efeito da temperatura na reação entre Cl, e solução aquosa de NaOH. 

(b) Em solução neutra, 1 mol [104] reage com excesso de I produzindo 1 mol de Ip. Após acidificação da 
solução resultante, mais 3 mols de L são liberados. Proponha equações para as reações que ocorrem sob 
essas condições. 
(c) Em soluções fortemente alcalinas contendo um excesso de íons bário, uma solução contendo 0,01587 g 
de ĮI foi tratada com uma solução 0,1 M de [MnO,] até persistência de uma cor rosa na solução; foram 
necessários 10,0 cm”. Nessas condições, [MnO,] foi convertido em BaMnO,, pouco solúvel. Qual é o 
produto de oxidação do iodeto? 

17.16 (a) Dê descrições sobre a ligação no CIO; e no [CIO>] (17.24 e 17.35), e interprete as diferenças nos 
comprimentos das ligações CIO. (b) Interprete por que o KCIO, e o BaSO, são isomorfos. 

17.17 Sugira produtos para as seguintes reações (que não estão balanceadas): 


(a) [CIO] + Fett + H+ — 
(b) [10,]7 + [$0;] 2 — 
(Cc) TO, | + Br + H' ja 


17.18 Descreva em linhas gerais como você tentaria:(a) determinar a constante de equilíbrio e a variação de 
entalpia-padrão para a reação em solução aquosa: 


Cl + H-0 = HCI + HOCI 


(b) mostrar que o óxido 1409 (relatado como formado a partir da reação entre I e Os) reage com a água 
segundo a reação: 


(c) mostrar que quando átomos de metais alcalinos e Cl, interagem em uma matriz de gás nobre solidificada 
em temperaturas muito baixas, forma-se o íon [Cb]. 

17.19 Discuta a interpretação de cada uma das seguintes observações: 
(a) Embora a ligação de hidrogênio no HF seja mais forte que na H2O, esta última apresenta um ponto de 
ebulição muito mais elevado. 
(b) O cloreto de prata e o iodeto de prata são solúveis em solução aquosa saturada de KI, mas insolúveis em 
solução aquosa saturada de KCI. 

17.20 Explique por que: 
(a) [NH,]F possui estrutura wurtzita, ao contrário dos demais haletos de amônio, que apresentem rede de 
CsCl ou NaCl dependendo da temperatura; 
(b) [PH4]I é o mais estável dos haletos [PH] X” em relação à decomposição em PH; e HX. 

17.21 A Fig. 17.15 mostra um diagrama de Frost-Ebsworth para o cloro. 
(a) Como esse diagrama relaciona-se com o diagrama de potenciais para o cloro na Fig. 17.14? 
(b) Qual é a espécie termodinamicamente mais favorecida na Fig. 17.15? Explique como você chegou à sua 
conclusão. 
(c) Assinale, com argumentos, qual espécie na figura é o melhor agente oxidante. 
(d) Por que é importante indicar o valor de pH na legenda da Fig. 17.15? 
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Fig. 17.15 Um diagrama de Frost-Ebsworth para o cloro em pH = 0. 


PROBLEMAS DE REVISÃO 





[7,22 


17.23 


17.24 


17.25 


Lista 1 
HCIO, 
Caf, 
05 
CIO, 


[BrFo]* 


[IF6]7 


HOCI 


(a) A reação do CsF, LO; e IFs, a 435 K, leva à formação de Cs:IOF;. Quando a quantidade de CsF é 
reduzida à metade, o produto é CsIOF,. Escreva equações balanceadas para as reações. Elas são reações 
redox? 

(b) Considerando os dados na Fig. 17.14, calcule AGº(298 K) para a reação: 

4[C10;] (aq) = 3[CIO,] (aq) + CI (ag) 

Comente a respeito do fato de a reação não ocorrer a 298 K.(c) O dióxido de cloro é o principal agente 
alvejante na indústria de polpa. Enquanto algumas estatísticas sobre os agentes alvejantes listam CIO», 
outros apresentam NaClO; em seu lugar. Sugira razões para essa diferença. 

(a) O BrO foi detectado em emissões gasosas de vulcões (N. Bobrowski et al. (2003) Nature, vol. 423, p. 
273). Construa um diagrama de OM para a formação de BrO a partir dos átomos de Br e de O. Faça 
comentários a respeito de quaisquer propriedades e características da ligação do BrO que se possa deduzir a 
partir do diagrama. 

(b) [CLO»]" é aproximadamente plano, sendo descrito como um complexo de transferência de carga de 
[Ch]" e O2. Levando-se em consideração os HOMOs e os LUMOS do [Ch] e do O», sugira quais interações 
orbitais estão envolvidas na transferência de carga. 

(a) Comente sobre o fato de o HOI sofrer desproporcionamento em solução aquosa em pH 0, mas o 10do(I) 
ser estável, em relação ao desproporcionamento, em solução aquosa de HC] em pH 0. 

(b) A estrutura no estado sólido do [CIF4,][SbFs] revela a presença de íons, mas as pontes assimétricas CI-F— 
Sb resultam em cadeias infinitas em zigue-zague que passam através da rede. Os átomos de Cl estão em 
ambientes pseudo-octaédricos. Represente as estruturas dos íons separados presentes no [C1F4][SbF6], e use 
a descrição estrutural para ilustrar parte de uma das cadeias infinitas. 

Que descrição na segunda lista a seguir pode ser correta mente correlacionada a cada elemento ou composto 
na primeira lista? Existe apenas uma correspondência para cada par. 


Lista 2 

Ácido fraco em solução aquosa 

Complexo de transferência de carga 

Sólido contendo íon cloreto em um sítio octaédrico 


Ácido forte em solução aquosa 


Contém um átomo de halogênio em um ambiente de coordenação plano 
quadrado 


Sua formação exige o emprego de um agente oxidante e de fluoração 
extremamente poderoso 


Anidrido do HIO 


C6H6:Br, Adota uma estrutura protótipo 


CIF; Possui uma estrutura octaédrica distorcida 
RbCI Usado na indústria de combustível nuclear para fluoração do urânio 
l2Cl6 Radical 


17.26 (a) Quantos graus de liberdade vibracional apresentam CIF; e BF? O espectro de IV do CIF; em matriz de 
argônio exibe seis absorções, enquanto o espectro de BF; apresenta apenas três. Explique por que os 
espectros diferem dessa forma. 

(b) Quais dos seguintes compostos são potencialmente explosivos e devem ser tratados com cautela: CIO», 
KCliOs,, KCl, CLOs, CLO, Br20;, HF, CaF, CIF; e BrF3? Assinale condições específicas nas quais podem 
ocorrer explosões. Existem outros riscos associados a quaisquer dos compostos dessa lista? 

17.27 (a) A Fig. 17.7 mostra a estrutura do [(AgIz)n]n" e o esquema OM para a ligação. Essa ligação também pode 
ser representada usando a abordagem da ligação de valência. O diagrama visto a seguir ilustra a carga 
positiva localizada nos centros de Ag". Considere-o como o ponto de partida para representar um conjunto 
de estruturas de ressonância que ilustre a atuação do l como um doador de carga. Como isso pode ser 
comparado com um esquema VB para a ligação no [15]? 


(b) Quando o L reage com o SbF; em SO» líquido, forma-se o composto [14,][SbsF,4][SbFs]. Explique o que 
ocorre nessa reação, e represente as estruturas dos íons presentes no produto. Assinale os estados de 
oxidação em cada átomo no produto. 


TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


17.28 Tanto o HBr quanto o BrO (veja o problema 17.23) estão presentes em plumas vulcânicas. Um modelo para 
as reações na pluma envolve a seguinte sequência: 


BrO + HO, — HOBr + O» (1) 
HOBr + HBr —= Br; + H-0 (ii) 
Br, —= 2Br (iii) 
Br + O; — BrO + O; (iv) 


(a) Discuta sucintamente os tipos de reações mostrados. 
(b) Discuta os papéis do CIO e do Cl na redução da camada de ozônio sobre a Antártida. Comente a respeito 
de quaisquer similaridades entre essas reações e aquelas que ocorrem na pluma vulcânica. 

17.29 Íons fluoreto são adicionados à água potável, pastas de dentes e medicamentos usados para tratar a 
osteoporose. Entretanto, um excesso de F` é tóxico ao corpo. A concepção de receptores seletivos de íons 
fluoreto solúveis em água é, portanto, um assunto da atualidade. Um grupo de receptores que vem sendo 
investigado consiste em espécies contendo boro, mostradas a seguir (Mes = mesitil = 2,4,6-MesCsH5): 
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(a) Explique em detalhe como o composto A liga-se ao F~. 
(b) Sugira por que a constante de estabilidade do complexo formado entre B e F` é mais elevada que a do 
complexo formado entre A e F~. 
(c) Os compostos C e D formam complexos iônicos do tipo zwitteríon com F~. Explique o que isso significa. 
(d) O espectro de RMN de !H do complexo formado entre C e F` mostra dois sinais para os prótons do 
grupo CH>: 0 3,82 (d, Jau = 12,9 Hz) e 6,50 (dd, Juy = 12,9 Hz, Jyr = 9,2 Hz). Represente a estrutura para 
um complexo que seja consistente com essa observação e explique também a elevada estabilidade desse 
complexo. 
(e) Qual desses receptores você espera que forme complexos com F` solúveis em água? 

17.30 Comente a respeito das afirmações vistas a seguir, propondo equações para ilustrar reações relevantes: 
(a) Os suplementos de iodo para o corpo humano consistem em L/KI. 
(b) HF é usado comercialmente para gravar vidros à base de sílica. 
(c) Misturas de perclorato de amônio sólido e alumínio em pó são empregados como propelentes de 
foguetes. 


t Veja: P.H.C. Harrison (2005) J. Fluorine Chem., vol. 126, p. 1448 — ‘Fluoride in water: a UK perspective”; D. Fagin (2008) Sci. 
Am., vol. 298, issue 1, p. 74 — ‘Second thoughts about fluoride’. 

+ Para uma discussão dos métodos de limpeza de água subterrânea contaminada, inclusive dos efeitos de contaminação por 
resíduos de solventes clorados, veja: B. Ellis and K. Gorder (1997) Chem. Ind., p. 95. 

* Veja: G. Gordon and A.A. Rosenblatt (2005) Ozone: Science and Engineering, vol. 27, p. 203 — ‘Chlorine dioxide: the current 
state of the art”. 

t? K. Wechalekar, B. Sharma and G. Cook (2005) Clin. Radiol., vol. 60, p. 1143 — ‘PET/CT in oncology — a major advance”. 

t Para detalhes desta técnica, veja: M. R. Schurr (1989) J. Archaeol. Sci., vol. 16, p. 265 — ‘Fluoride dating of prehistoric bones 
by ion selective electrode’. 

* Veja, por exemplo, R.D. Chambers and R.C.H. Spink (1999) Chem. Commun., p. 883 — ‘Microreactors for elemental fluorine’. 
t Para mais informações acerca da complexidade desse problema, veja, por exemplo, N. Bricklebank, S.M. Godfrey, H. P. Lane, 
C.A. McAuliffe, R.G. Pritchard and J.-M. Moreno (1995) J. Chem. Soc., Dalton Trans., p. 3873. 

t Para detalhes sobre a formação de [NiF;]*, veja: T. Schroer and K.O. Christe (2001) Inorg. Chem., vol. 40, p. 2415. 

t Veja: S. Riedel, T. Köchner, X. Wang and L. Andrews (2010) Inorg. Chem., vol. 49, p. 7156. 

t? Para uma discussão adicional, veja: A.F. Wells (1984) Structural Inorganic Chemistry, 5 ed., Clarendon Press, Oxford, pp. 
327-337. 
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18.1 Introdução 
Os elementos do grupo 18 (hélio, neônio, argônio, criptônio, xenônio e radônio) são chamados gases nobres. 


Esta seção dá uma breve introdução, da parte histórica, aos elementos do grupo 18, cujas configurações eletrônicas 
no estado fundamental tendem a sugerir uma inércia química. Até 1962 a química dos gases nobres era restrita a 
muito poucas espécies instáveis como [HHe]”, [He,]”, [ArH]*, [Ar2]* e [HeLi]”, formadas pela combinação de um 
ion e um átomo sob condições altamente energéticas, e detectadas espectroscopicamente. A teoria do orbital 
molecular fornece uma explicação simples do porquê de espécies diatômicas como He, e Ne, não serem 
conhecidas. No Hez, os orbitais moleculares ligantes e antiligantes estão totalmente preenchidos (Seção 2.3). 
Entretanto, em um monocátion como [Ne,]”, o OM de mais alta energia está ocupado pela metade, o que significa 
que existe uma real interação de ligação. Assim, as energias de ligação no [He,]”, [Ne] e [Ar2]" são 126, 67 e 
104 kJ mol 1, respectivamente, mas não foram isolados compostos estáveis contendo esses cátions. Embora o 
[Xe>]' fosse conhecido há vários anos e caracterizado por espectroscopia Raman, (y(XeXe) = 123 em 1), somente 
em 1997 o composto [Xe2]|[Sb4F21] (preparado a partir de [XeF][Sb,F,,] e HF/SbFs, veja a Seção 9.9) foi 
cristalograficamente caracterizado. Íons discretos [Xe2]* (18.1) estão presentes no [Xe2][Sb4F21] no estado sólido, 
embora existam interações Xe-:::F fracas. A ligação Xe-Xe é extremamente longa, e é a ligação homonuclear 
mais longa estruturalmente confirmada entre elementos do grupo principal. Sob uma pressão de 30-50 bar de Xe e 
em presença de excesso de SbFs, o sal de [Sb4F,,] do cátion verde [Xe>]' se converte em um sal de [Xesa]”, azul. A 


redução da pressão de Xe inverte a reação. O íon [Xe4] foi caracterizado por espectroscopia Raman, e a absorção 
vista em 110 cm 1 concorda com o valor calculado para o estiramento da ligação Xe-Xe central em um cátion 
linear com a estrutura 18.2. 


353 pm 334 pm 
| MO MO | MA MO Me MU 
MP pm 319 pm 


(18.1) (18.2) 


Quando H20 é congelada na presença de Ar, Kr ou Xe sob elevadas pressões, obtêm-se clatratos (veja o Boxe 
14.5 e a Seção 12.8) de composição limite Ar - 6H,0, Kr : 60H50 e Xe - 6H,0. Os átomos do gás nobre estão 
inseridos no seio de redes de ligações de hidrogênio. Outros clatratos contendo gases nobres incluem 3,5Xe - 
8CCL136D,0 e 0,866Xe - 3[1,4-(HO)CsH4| (Fig. 18.1). Esse tipo de sistema é bem estabelecido, mas 
observamos que não corre mudança química nos átomos do gás nobre quando da formação do clatrato. 

A primeira indicação de que o Xe não era quimicamente inerte surgiu em 1962 a partir do trabalho de Neil 
Bartlett, quando a reação entre Xe e PtFG produziu um composto formulado como 'XePtFs” (veja a Seção 6.16). 
Atualmente, são conhecidas várias espécies contendo Xe ligado quimicamente a outros elementos (mais 
comumente F ou O). Compostos de Kr estão limitados a KrF, e seus derivados. Em princípio, deveria haver muito 
mais compostos de Rn. Entretanto, o isótopo de vida mais longa, 22Rn, possui uma meia-vida de 3,8 d e é um 
emissor q intenso (o que leva à decomposição de seus compostos); na prática, a informação sobre a química do Rn 
é muito limitada. 








Fig. 18.1 Parte da estrutura no estado sólido do clatrato de tris(-hidroquinona) xenônio, mostrando o arranjo das moléculas 
orgânicas unidas por ligações de hidrogênio em torno de um átomo de xenônio [T. Birchall et al. (1989) Acta Crystallogr., Sect. 
C, vol. 45, p. 944]. Código de cores: Xe, amarelo; C, cinza; O, vermelho; H, branco. 


18.2 Ocorrência, extração e usos 


Ocorrência 


Depois do hidrogênio, o He é o segundo elemento mais abundante no universo. Ele ocorre em um teor < 7% em 
volume no gás natural proveniente de fontes nos Estados Unidos e Canadá, e sua origem é, sem dúvida, o 
decaimento radioativo de elementos mais pesados (partícula a = +HeHe). O hélio também é encontrado em vários 
minerais contendo isótopos instáveis emissores de partículas a. O hélio foi primeiramente detectado 
espectroscopicamente na atmosfera solar. As reações de fusão nuclear que ocorrem no sol começam em 
temperaturas acima de 10 K, e acredita-se que as reações vistas a seguir são a principal fonte da energia do sol (p' 
= pósitron, Ve = neutrino): 


H +H — iH +B +v 
'H +H — iHe + y 


He +5He — He + 2/H 


A Fig. 18.2 mostra as abundâncias relativas dos gases nobres na atmosfera da Terra. O argônio está presente em 
uma concentração de 0,92% em volume na atmosfera terrestre (Fig. 15.1b). O radônio é formado pelo decaimento 
de Ra na série de decaimento do $U (veja a Fig. 27.3), e representa um sério risco à saúde nas minas de urânio, 
estando associado a casos de câncer de pulmão. 
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Fig. 18.2 Abundâncias relativas dos gases nobres (exceto radônio, cuja abundância é 1 x 10!2 ppb) na atmosfera da Terra. Os 
dados são apresentados em escala logarítmica. Os valores de abundância estão expressos em partes por bilhão em volume (1 
bilhão = 10º). 


Extração 


Em termos de produção comercial, He e Ar são os dois gases nobres mais importantes. O hélio é extraído do gás 
natural por liquefação dos demais gases presentes (o He possui o mais baixo ponto de ebulição de todos os 
elementos), e o He gasoso é removido por bombeamento. O neônio é extraído como um subproduto da liquefação 
do ar, sendo isolado como o único componente não condensado. O argônio tem quase o mesmo ponto de ebulição 
do O; (Ar, 87 K, 05, 90 K), e os dois gases permanecem juntos durante o fracionamento do ar líquido. A mistura 
0,/Ar pode ser parcialmente separada por fracionamento subsequente. O Ar bruto é misturado com H, e uma 
centelha permite a remoção do O, como H20, sendo o excesso de Hz removido por passagem sobre CuO aquecido. 
Criptônio e xenônio são separados do O, por adsorção seletiva em carvão ativo. 


Usos 


A Fig. 18.3 resume as principais utilizações do hélio. Tanto ele quanto o argônio são usados para produzir 
atmosferas inertes, como, por exemplo, na solda a arco (veja o Boxe 18.1) e durante o crescimento de 
monocristais de S1 ou Ge para a indústria de semicondutores (veja o Boxe 6.3). O argônio também é empregado 
em atmosfera inerte de laboratório (“câmaras secas”) para o manuseio de compostos sensíveis ao ar. Por ser muito 
leve e não inflamável, o He é usado para inflar os pneus de grandes aeronaves, e em balões, incluindo os 
meteorológicos e os de pesquisa suborbital não tripulados da NASA. O He líquido é um importante fluido de 
refrigeração, sendo usado em espectrômetros de RMN de campo alto, incluindo aqueles empregados em imagens 
médicas (veja o Boxe 4.3). A supercondutividade de metais resfriados à temperatura do He líquido sugere que este 
último pode tornar-se importante na transmissão de energia elétrica. Uma mistura 0,/He é utilizada no lugar de 
05/N> para mergulhadores de águas profundas. O hélio é muito menos solúvel no sangue do que N5, e não causa 
“bolhas” quando a pressão é aliviada na superficie. O hélio é ainda usado como agente de transferência de calor 
em reatores nucleares resfriados a gás, apresentando as vantagens de ser não corrosivo e não se tornar radioativo 
sob irradiação. Neônio, criptônio e xenônio são usados em letreiros de descarga elétrica (por exemplo, para 
publicidade) e o Ar está presente em bulbos de lâmpadas de filamentos metálicos para reduzir a evaporação a 
partir do filamento. 
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Fig. 18.3 Empregos do hélio nos Estados Unidos em 2009. O consumo total do hélio “grau A” nos Estados Unidos naquele ano 
foi de 47 x 10º m°. [Dados de: US Geological Survey.] 


APLICAÇÕES 


Boxe 18.1 Gases inertes protetores para solda a arco 





As condições de alta temperatura nas quais ocorre a solda a arco levariam, na ausência de gases protetores, a uma reação entre o metal fundido e os gases atmosféricos, incluindo 0, e 
N2. Gases nobres como He e Ar são uma escolha óbvia para a cobertura protetora, mas eles podem ser misturados a ingredientes ativos como CO; (ou H2) para produzir um componente 
oxidante (ou redutor) para a cobertura protetora. Entre He e Ar, este último possui grande importância industrial, sendo empregado na solda de aços de ligas CrNi e uma variedade de 
metais. O argônio é mais denso que o He (1,78 contra 0,18 kg m™ a 273 K) e por isso propicia uma melhor proteção. Ar de alta pureza (>99,99%) está disponível comercialmente e tais 
níveis de pureza são essenciais quando se trabalha com metais como Ti, Ta e Nb, os quais são extremamente suscetíveis ao ataque por 0, ou N? durante a solda a arco. 





Um engenheiro utiliza um maçarico de solda sob gás inerte na fabricação de um escapamento de exaustão para um carro de corrida. 


18.3 Propriedades físicas 


Algumas propriedades físicas dos elementos do grupo 18 estão listadas na Tabela 18.1. Um fato de particular 
significado é que os gases nobres apresentam as energias de ionização mais altas em seus respectivos períodos 
(Fig. 1.16), mas os valores decrescem à medida que desce no grupo (Fig. 6.26). Os valores extremamente baixos 
de Asus! fº e Avapffº correspondem a interações de van der Waals fracas entre os átomos, e a elevação dos valores de 
AvapH? quando se desce no grupo se deve ao aumento das interações interatômicas à medida que o tamanho e a 
polarizabilidade do átomo crescem. 


Tabela 18.1 Algumas propriedades físicas dos elementos do grupo 18 (gases nobres) 


Propriedade He Ne Ar Kr Xe Rn 


Número atômico, Z 2 10 18 36 54 86 


Configuração eletrônica do estado Is [He]2s 2p [Ne]3s 3p [Ar] 3d 45 4p [Kr]4d 5s 5p [Xe]4f 5d 
fundamental 6s 6p 
Ponto de fusão, p. fus. -tł 24,5 84 116 161 202 
Ponto de ebulição, p. eb. 4,2 27 87 120 165 211 
Entalpia-padrão de fusão, ArusH? (p. fus)/kJ — 0,34 1,12 1,37 1,81 — 

mol”! 

Entalpia-padrão de vaporização, Avaph!º (p. 0,08 1,71 6,43 9,08 12,62 18,0 
eb.)/kJ mol”! 

Primeira energia de ionização, Eh/kJ mol”! 2372 2081 1521 1351 1170 1037 
Raio de van der Waals, 1,/pm 99 160 191 197 214 — 


TO hélio não pode ser solidificado sob quaisquer condições de temperatura e pressão. 


APLICAÇÕES 


Boxe 18.2 Xenônio nos sistemas de propulsão espacial do século XXI 





Em outubro de 1998, no início de seu Programa Novo Milênio, a NASA lançou uma nova sonda espacial chamada Deep Space 1 (DS1), destinada a testar novas tecnologias com potenciais 
aplicações na futura exploração solar. Uma das tecnologias revolucionárias desse voo era um sistema de propulsão iônica baseada em xenônio, dez vezes mais eficiente do que qualquer 
outro usado antes da missão DS1. O sistema funciona empregando uma fonte de energia solar, e ioniza o gás Xe contido em uma câmara, onde em uma de suas extremidades se situa 
uma grade de um par de metais sob tensão de 1280 V. Produz-se um feixe de íons xenônio à medida que os íons são ejetados através da grade a uma velocidade de =145 000 km h71, e 
o impulso resultante é usado para impelir a sonda DS1 através do espaço. Como o combustível é Xe gasoso (são necessários apenas 81 kg para uma missão de aproximadamente dois 
anos), uma vantagem do sistema, além do impulso eficiente, é que o DS1 é mais leve e menor do que as espaçonaves não tripuladas anteriores. 

O Deep Space 1 saiu de serviço em dezembro de 2001. Durante seus três anos no espaço ele testou uma série de novas tecnologias e provou o futuro potencial do sistema de 
propulsão com xenônio. Após o DS7, a próxima espaçonave que foi impulsionada com impulsores de íons xenônio foi a SMART-1 (Pequenas Missões para Pesquisas Avançadas em 
Tecnologia, em inglês, Small Missions for Advanced Research in Technology). Ela foi lançada pela Agência Espacial Europeia em 2003 para uma missão lunar, e manteve uma órbita em 
torno da Lua de 2004 a 2006. O Instituto Japonês do Espaço e da Ciência Astronáutica (ISAS) também desenvolveu um sistema de propulsão à base de íons xenônio para aplicação em 
sua sonda espacial MUSES-C. A NASA está desenvolvendo uma nova geração de sistemas de propulsão iônica como parte de seu programa de propulsão por xenônio (NEXT). Esses 
propulsores estão em uso em missões para planetas exteriores a Terra (por exemplo, órbita em torno de Netuno, exploração do satélite Tita, observação dos anéis de Saturno) e para 
missões no sistema solar interno. A espaçonave Dawn da NASA foi lançada em 2007 em uma missão para o asteroide Vesta (chegada em 2011) e ao planeta anão Ceres (chegada 
prevista para 2015), os dois maiores corpos do cinturão de asteroides entre Marte e Júpiter. A missão acumulará dados sobre a história inicial do sistema solar e foi programada para 
durar oito anos. 





Ilustração por computador da espaçonave lunar SMART-1. Dois grandes painéis solares coletam a energia do sol necessária para ionizar o combustível xenônio existente na espaçonave. 
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As propriedades do He merecem destaque à parte. Ele pode difundir-se através da borracha e da maioria dos 
vidros. Abaixo de 2,18 K, o “He líquido comum (mas não o “He) se transforma em He(IN) líquido que possui as 
notáveis propriedades de uma condutividade térmica 600 vezes a do cobre e uma viscosidade próxima de zero. O 
He(IN) líquido forma filmes com apenas algumas centenas de átomos de espessura que fluem para cima e pela 
parede do recipiente que o contém. 


Núcleos ativos em RMN 


Na caracterização espectroscópica por RMN de compostos contendo Xe, emprega-se !Xe, cuja abundância 
natural é 26,4% e I = 1. Embora seja possível a observação direta do !'2Xe, a observação de picos-satélite em, por 
exemplo, espectros de RMN de !ºF de fluoretos de xenônio é uma ferramenta de valor para diagnóstico, como 
ilustrado para o [XeFs] no Estudo de Caso 5, Seção 4.8. Para uma aplicação clínica potencial de !2ºXe, veja o 
Boxe 4.3. 


A reação do XeF, com CsFsBF, a 218 K produz [C;FsXeF,] [BF4]. (a) Empregue o modelo RPECV para 
sugerir uma estrutura para o íon [C6FsXeF;]*. (b) O espectro de RMN de !Xe do [CsFsXeF,][BF,] consiste 
em um tripleto (J = 3892 Hz), e o espectro de RMN de ”F mostra três sinais (intensidades relativas 
“1:5,6:1), três multipletos e um simpleto. As integrações relativas dos cinco sinais são 2:2:1:2:4. Interprete 
esses dados. 


(a) Xe possui oito elétrons de valência. 

A carga positiva pode ser formalmente localizada no Xe, deixando sete elétrons de valência. 

Cada átomo de F fornece um elétron para a camada de valência do Xe. 

O grupo CsFs está ligado ao Xe através do carbono e fornece um elétron para a camada de valência do Xe. 

O número total de elétrons na camada de valência do Xe é igual a 10. 

A forma principal do [CsFsXeF+,]' é bipiramidal triangular, com os dois pares isolados no plano equatorial para 
minimizar as repulsões entre os pares isolados. Por questões estéricas, espera-se que o grupo CsFs esteja no plano 
equatorial com o plano do anel arila que é ortogonal ao plano contendo a unidade XeF». A estrutura esperada é em 
forma de t: 
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(b) O tripleto no espectro de RMN de !?Xe do [CsFsXeF,] [BF,] mostra uma grande constante de acoplamento 
(3892 Hz) e provém do acoplamento entre !?Xe e os dois núcleos equivalentes de "°F diretamente ligados. 

Existem quatro ambientes de F no [CsFsXeF,]' (átomos de F em posição orto, meta e para no grupo arila e 
dois átomos de F equivalentes ligados ao Xe com uma razão 2:2:1:2, respectivamente. Os sinais para os átomos de 
F no anel arila aparecem como multipletos devido ao acoplamento !ºF-!ºF entre átomos de F não equivalentes. 
Existem quatro átomos de F equivalentes no íon [BF,| levando a um simpleto; não se observa acoplamento com 
“B, apenas com os átomos de "°F diretamente ligados ao '2Xe (I = 1, 26,4%). O sinal no espectro de RMN de "F 
atribuído a esses três átomos de F aparece como um simpleto com picos-satélite para os 26,4% de "F ligados ao 
29Xe, que possui spin ativo. As intensidades relativas 1:5,6:1 correspondem a 26,4% do sinal desdobrado em um 
dupleto (veja a Fig. 4.23). 





Os dados de spin nuclear estão nas Tabelas 4.3 e 18.1. 


1. A reação de CF;=CFBF;, com XeF, produz o sal de [BF4]" do seguinte cátion: 


O espectro em solução de RMN de !2ºXe do composto mostra um multipleto com oito linhas de mesma intensidade. 
Explique essa observação. 


[Resp.: Veja H.-J. Frohn et al. (1999) Chem. Commun., p. 919] 


2. O que você espera observar no espectro de RMN de !ºF de XeF4, cuja estrutura é consistente com o modelo RPECV? 
[Resp.: Similar à Fig. 4.23 (dados experimentais: ô 317 ppm, J = 3895 Hz) 


18.4 Compostos de xenônio 


Fluoretos 


Os compostos mais estáveis de Xe são os fluoretos incolores XeF,, XeF4 e XeFs (Tabela 18.2). Sob irradiação com 
luz UV, o Xe reage com F, à temperatura ambiente produzindo XeF,. A velocidade de formação aumenta 
empregando HF como catalisador, o que permite a preparação de XeF, puro por esse método. O difluoreto de 
xenônio pode também ser produzido pela ação de uma descarga elétrica em uma mistura de Xe e F,, ou pela 
passagem desses gases através de um tubo de níquel pequeno a 673 K. Este último método produz uma mistura de 
XeF, e XeF4, e o rendimento em XeF, é otimizado pelo emprego de uma razão Xe:F, igual a 1:5. Com um 
catalisador de N1F», a reação ocorre em temperatura mais baixa, e mesmo a 393 K XeFs pode ser formado sob 
essas mesmas condições. Não é possível preparar XeF, livre de XeF, e/ou XeFs. Da mesma forma, XeFs sempre 
se forma contaminado com fluoretos inferiores. A separação de XeF, de uma mistura envolve a complexação 
preferencial de XeF, e XeFs (Eq. 18.1) e o XeF, é então removido sob vácuo, enquanto a separação de XeFs 
envolve a reação 18.2 seguida de decomposição térmica do complexo. 


Tabela 18.2 Propriedades selecionadas de XeF,, XeF, e XeFs 


Propriedade XeF> XeF4 XeF4 

Ponto de fusão / K 413 390 322 

AH’ (s, 298 K)/kJ mol”! —163 —267 —338 

AH’ (g, 298 K)/kJ mol”! —107 —206 —279 

AH’ (298 K) calculado/kJ mol”! —100,0+1,3 —182,1+4,2 —244,0+8,4 
Entalpia média da ligação Xe—F/kJ 133 131 126 

mol”! 

Distância da ligação Xe—F/pm 200 195 189 

Forma molecular Linear Plana quadrada Octaédrica 


f Os resultados de estudos computacionais de alto nível indicam que os dados termoquímicos experimentais atualmente 
disponíveis podem ser demasiadamente negativos, Como consequência, os termos da entalpia da ligação Xe-F podem também 
apresentar erro [D.A. Dixon, W.A. de Jong, K.A. Peterson, K.O. Christe and G.J. Schrobilgen (2005) J. Am. Chem. Soc., vol. 
127, p. 8627]. 

tDifração de nêutrons. 

*Difração de elétrons em fase gasosa. 
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Fig. 18.4 Células unitárias (linhas amarelas) de (a) XeF, e (b) B-KrF, mostrando os arranjos e a proximidade das unidades 
moleculares. Código de cores: Xe, amarelo; Kr, vermelho; F, verde. 





A eF- l , , [Xe F3] | |AsF,| 

. excesso de AsF, em BrF, liquido | . N 
Mer , NeF (13.1) 
Mer, | |Xers] | [AsFg] 
XxeFg + 2NaF — Nas|XeFg] (18.2) 


Todos os fluoretos sublimam no vácuo, e são prontamente decompostos pela água, sendo o XeF, muito 
lentamente, e o XeF, e o XeFs, rapidamente (Eqs. 18.3-18.5 e 18.14). 


3XeF, + 2H,0 — 2Xe + 4HF + 0, (18.3) 
6XeF, + 12H40 — 2Xe0; + 4Xe + 24HF +30, (18.4) 
XeF, + 3H,0 — XcO; + 6HF (18.5) 


Todos os três fluoretos são poderosos agentes oxidantes e de fluo ração, e as reatividades relativas obedecem à 
ordem XeFs > XeF, > XeF,. O difluoreto está disponível comercialmente, sendo amplamente empregado em 
fluorações, como, por exemplo, Eqs. 17.35, 18.6 e 18.7. A 298 K, XeFs reage com sílica (deve-se evitar o 
manuseio de XeFs em aparelhagens de vidro, Eq. 18.8) e com H5, enquanto XeF, e XeF, só reagem dessa forma 
quando aquecidos. 


HF anidro 


S + 3XeF, SF, + 3Xe (18.6) 
Ir + 5XeF, —HÉanido | syp + 5Xe (18.7) 
2XeF, + SiO, — 2Xe0OF, + SIF, (18.8) 


As estruturas dos haletos de xenônio são consistentes com o modelo RPECV. A molécula de XeF, é linear, mas no 
estado sólido existem interações moleculares significativas (Fig. 18.44). A molécula de XeF, é plano quadrada 
(D4). Existem moléculas discretas no XeF4 sólido, mas existem extensivas interações F----Xe com uma distância 
média de 324 pm, significativamente menor que a soma dos raios de van der Waals (349 pm). Na fase vapor o 
espectro vibracional do XeFs indica uma simetria C3,, isto é, um octaedro distorcido por um par isolado 
estereoquimicamente ativo no centro de uma face (18.3), mas a molécula é prontamente convertida em outras 
configurações. Estudos teóricos de alto nível indicam que as energias das estruturas C3y e O, para o XeFs são 


muito similares, e a do par isolado é altamente fluxional. O XeFs sólido existe em diversas formas cristalinas que 
foram reinvestigadas em 2006." As duas modificações em temperaturas mais altas são formadas por cristalização a 
303 K após vários dias, ou por rápida vaporização, respectivamente. Embora sejam cristalograficamente distintas, 
as duas formas são similares em nível molecular e são formuladas como f[XeFs] F"52XeFs (18.4). A forma 
cristalina à temperatura ambiente do XeFs compreende tanto tetrâmeros quanto hexâmeros, cada um deles 
constituído por unidades piramidais quadradas [XeFs]” ligadas em ponte por íons F`: {[XeF; F}, e [XeFs] F }6. 
As modificações estruturais de baixas temperaturas contêm tetrâmeros ([XeFs|+F"t. A cristalização de XeFs a 
partir de HF anidro produz [XeFs |>5[HF+]>:HF, o qual contém unidades dímeras de íons [XeF;]" ligados em ponte 
por íons [HF,] ~ (18.5). Assim, no XeFs cristalino, a unidade constitutiva mais comum é a unidade [XeFs]”. 
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A ligação no XeF, e no XeF4 pode ser descrita em termos da utilização somente de orbitais de valência s e p. 
Mostramos na Fig. 5.30 que a ligação líquida no XeF» linear pode ser considerada em termos de sobreposição de 
um orbital 5p do átomo de Xe com uma combinação de orbitais 2p fora de fase do F (um orbital su). Isso produz 
uma ordem de ligação formal de 1 2 por ligação Xe-F. Um esquema de ligação similar pode ser desenvolvido para 
o XeF4 plano quadrado. Os orbitais o ligantes líquidos estão mostrados no diagrama 18.6. Eles estão totalmente 
ocupados, resultando em uma ordem de ligação formal de 4 por ligação Xe-F. 





(18.6) 


Se o íon [XeF]" (veja a seguir) for considerado como contendo uma ligação simples, então o fato que a distância 
de sua ligação de 184-190 pm (dependendo do sal) ser notavelmente menor do que aquelas no XeF, e XeF, 
(Tabela 18.2) é consistente com um modelo de interações 3c-2e nos fluoretos de xenônio. Evidência adicional para 
as baixas ordens de ligação no XeF, e no XeF4 advém do fato que as forças das ligações Xe-F no XeF,, XeF, e 
XeFs são essencialmente as mesmas (Tabela 18.2, mas veja a nota de rodapé dessa tabela), em contraste com o 
decréscimo significativo observado (Seção 17.7) ao longo da série CIF > CIF; > CIFs. 

O difluoreto de xenônio reage com receptores de F. Com pentafluoretos como SbFs, AsFs, BrFs, NbFs e IrFs, 
ele forma três tipos de complexos: [XeFTTMEFs], [Xe>F5] IMFs] e [XeF] [MF], embora no estado sólido 
exista evidência de interação cátion-ânion através da formação de pontes Xe-F-M. O cátion [Xe,F;]" possui a 
estrutura 18.7. Vários complexos formados entre XeF, e tetrafluoretos metálicos foram relatados, como, por 
exemplo, as reações de XeF, com RuFs ou CrF, produzem [XeF] [RuFs] (18.8) e [XeF]'TCrFs|” polimérico 


(18.9), respectivamente. Nesses compostos e em outros relacionados, as interações cátion-ânion no estado sólido 
são significativas. 
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A reação de [XeFI|[AsFs] com uma quantidade estequiométrica de H2O em solução de HF produz [H30] 
[AsF6]:2XeF, e [Xe;OF;][AsF6], mas é altamente sensível às condições reacionais. O cátion [Xe;OF;]" é o 
primeiro exemplo de um oxifluoreto de xenônio. Ele possui a estrutura 18.10 embora exista uma desordem entre 
os átomos de O e F no estado sólido (veja o Boxe 15.5), tornando dificil determinar os comprimentos das ligações 
Xe-O/F para as ligações centrais em 18.10. As distâncias das ligações Xe-F terminais são próximas daquelas no 
XeF, (200 pm). 
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(18.10) 


O hexafluoreto de xenônio atua como um doador de F` para inúmeros pentafluoretos, formando complexos dos 
tipos [XeFs|TMFs], [XeFs] [MF] (para M = Sb ou V) e [XeF,] [MES]. O íon [XeFs]' (Xe-F médio = 184 
pm) é isoeletrônico e isoestrutural com IF; (17.6), mas nos sais no estado sólido existe evidência de formação de 
pontes fluoreto entre cátion e ânion. O cátion [Xe:F;ı]" pode ser considerado como [FsXe::--F:---XeFs]' da 
mesma forma que [Xe>F;]' pode ser escrito como [FXe----F---- XeF]”. Os compostos [XeFs][AgF4] e 
[Xe>F,1]>[N1F6| contêm Ag(ID e Níi(IV), respectivamente, e são preparados a partir de XeFs, fluoreto de metal(II) 
e KrF,. Nesses casos, o XeFs não é oxidante o suficiente para oxidar a Ag(II) para Ag(IIN ou Ni(II) para Ni(IV), e 
emprega-se KrF, como o agente oxidante. A faixa das distâncias da ligação Xe-F no [XesF,,|>[N1Fs] (Fig. 18.5) 
ilustra a natureza do cátion [FsXe----F----XeFs]" e os contatos F----Xe mais longos entre o ânion e os cátions. O 
tetrafluoreto de xenônio é muito menos reativo que XeF, frente a receptores de F`. Dentre os poucos complexos 
formados cita-se [XeF3] [Sb>F,,]". O cátion [XeF]' (18.11) é isoestrutural com CIF; (17.5). 
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Fig. 18.5 Estrutura de [Xe>F;,|>|NiFs] determinada por difração de raios X [A. Jesih et al. (1989) Inorg. Chem., vol. 28, p. 
2911]. O ambiente em torno de cada átomo central de Xe é similar àquele do [XeF6]4 (18.3) no estado sólido. Código de cores: 
Xe, amarelo; Ni, azul; F, verde. 
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Tanto XeF; quanto XeFs atuam como receptores de F~. A capacidade do XeF4 aceitar F produzindo [XeFs] 
foi observada em reações com CsF e [Me,NJF. O íon [XeFs| (18.12) é uma das duas únicas espécies plano 
pentagonais conhecidas, sendo a outra a espécie isoeletrônica [IFs]” (Seção 17.7). A Eq. 18.9 mostra as formações 
de [XeF,;] e [XeFs]” (que possuem uma estrutura antiprismática quadrada contendo um par isolado 
estereoquimicamente inativo). Os sais Cs;[XeFg] e Rb>[XeFs] são os compostos mais estáveis de Xe Já 
preparados, e decompõem-se apenas quando aquecidos acima de 673 K. 

MF + XeF; — M[XeF;] >". 
M= Rb, Cs, NO 


Ma[XeF;] (18.9) 


Informações estruturais sobre [XeF;] são difíceis de serem obtidas devido à sua pronta conversão em [XeFs]”. A 
recristalização de Cs[XeF+| recentemente preparado em BrFs líquido produz cristais apropriados para estudos por 
difração de raios X. O íon [XeF] possui uma estrutura octaédrica encapuzada (Fig. 18.6a) com Xe-F = 193 e 197 
pm no octaedro e Xe-F = 210 pm no átomo de F encapuzador. A esfera de coordenação definida pelos sete átomos 
de F é mostrada na Fig. 18.6b; a parte octaédrica é significativamente distorcida. A reação entre NOF e excesso 
de XeFs produz [NO] [Xe>F,5], sua estrutura no estado sólido revela que o ânion pode ser descrito como um 
aduto de [XeF,] e XeF6 (estrutura 18.13). 


Atomo encapuzador 





(a) (b) 


Fig. 18.6 (a) Estrutura de [XeF+], determinada por difração de raios X para o sal de césio [A. Ellern et al. (1996) Angew. Chem. 
Int. Ed. Engl., vol. 35, p. 1123]; (b) o arranjo octaédrico encapuzado dos átomos de F no [XeF+|". Código de cores: Xe, amarelo; 
F, verde. 
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Cloretos 


O cloreto de xenônio foi identificado por isolamento em matriz. Ele é obtido na condensação dos produtos de uma 
descarga de micro-ondas em uma mistura de Cl, e um grande excesso de Xe a 20 K. Compostos contendo ligações 
Xe-Cl completamente caracterizados são raros, e a maioria deles também contém ligações Xe-C (veja o final da 
Seção 18.4). O íon [XeCI]” é produzido na forma do sal de [Sb,F,,/] mediante tratamento de [XeF [SbF] em 
HF/SbF5 anidro com SbCls. No estado sólido (dados obtidos a 123 K), observam-se interações cátion-ânion no 
[XeCl][SbsF,,] (18.14). O comprimento da ligação Xe-Cl é o menor comprimento conhecido até o momento. A 
298 K, o [XeCl|[Sb,F,;] se decompõe de acordo com a Eq. 18.10. 





231 pm 


(18.14) 
2[XeCN[Sb,F,|] — Xe + Ch + [XeF][Sb,F,|]| + 25bF; 
(724 ] 2 | | 24 11] : 
(18.10) 





Óxidos 

As Eqs. 18.4 e 18.5 mostram a formação de XeO; por hidrólise de XeF, e XeFs. XeO; sólido forma cristais 
incolores e é perigosamente explosivo (A¢H°(298 K) = +402 kJ mol). O sólido contém moléculas piramidais 
triangulares (18.15). O trióxido de xenônio é apenas fracamente ácido e sua solução aquosa é virtualmente não 
condutora. Reações de Xe0; com MOH (M = K, Rb, Cs) produzem xenatos (Eq. 18.11) que se desproporcionam 
lentamente em solução (Eq. 18.12). 





Se = 176 pm 
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(18.15) 


Ke0, + MOH — M[HXeO, | (18.11) 


2/HXeO,s| + 2/0H| - [Xe0%] + Xe + O, +2H,0 
perxenato nua 
[18.12] 


[XeOs]” aquoso é formado quando se passa O; em uma solução diluída de XeO; em álcali. Sais insolúveis como 
Na,XeOs: 8H,0 e Ba,XeOs podem ser precipitados, mas o ácido perxênico “H,XeOs” (um ácido fraco em solução 


aquosa) não foi isolado. O íon perxenato é um poderoso agente oxidante e é rapidamente reduzido em solução 
aquosa ácida (Eq. 18.13). Oxidações como as de Mn(II) a [MnO,] ocorrem instantaneamente em meio ácido a 


298 K. 
XeO]” +3H* — [HXe0,] +10; + H;0 (18.13) 
O tetróxido de xenônio é preparado por adição lenta de H,SO, concentrado a Na,XeOs ou Ba,XeOs. É um sólido 


amarelo-pálido altamente explosivo (A¢H?(298 K) = +642 kJ mol"!), e um agente oxidante muito poderoso. Em 
fase gasosa estão presentes moléculas tetraédricas de XeO, (18.16). 








ACO = 174pm 


(18.16) 


Oxifluoretos e oxicloretos 


São conhecidos oxifluoretos para o Xe(II) (estrutura 18.10), Xe(IV), Xe(VD e Xe(VHID: XeOF,, XeOF4, XeOsF», 
XeO,F, e XeOsF,. Suas estruturas são consistentes com a teoria RPECV: veja o Problema 18.8 ao final deste 
capítulo. A reação 1:1 do XeF, com H2O em HF líquido produz XeOF,, isolado como um sólido amarelo-pálido 
que se decompõe explosivamente a 273 K. Em contraste com a reação 18.5, a hidrólise parcial do XeFs (Eq. 
18.14) forma XeOF, (um líquido incolor, p.f. 227 K), que pode ser convertido a XeO,F, por meio da reação 18.15. 
A reação 18.16 é usada para preparar XeOsF,, que pode ser separado a vácuo. A reação entre XeOsF, e XeFs 


produz XeOsFa. 


XeF, + H-0 — XecOF, + 2HF (18.14) 
A cO, + MeOF, — 2Xe0-F- (18.15) 
AcO, + AcF, — XcOF, + XecO,F, (18.16) 


Os sais estáveis M[XeOsF] (M = K ou Cs) são obtidos a partir de MF e XeOs, e contêm cadeias infinitas de ânions 
com íons F fazendo ponte com grupos XeO3. Complexos similares são obtidos a partir de CsCl ou RbCl com 
Xe0Os, mas esses contêm ânions [XeO:Cl]” ligados como mostrado em 18.17. 
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Outros compostos de xenônio 


Membros de uma série de compostos do tipo FXeA em que, por exemplo, A” é [OCIOs], [OSO»FT”, [OTeF5] ou 
[0,CCF:3] foram preparados por meio da eliminação altamente exotérmica de HF entre XeF, e HA. A perda 
adicional de HF leva a XeA» (como na Eq. 18.17). A eliminação de HF também dirige a reação de XeF, com 
HN(SOsF) produzindo FXeN(SOsF),, exemplo relativamente raro de formação de uma ligação Xe-N. 


a HF E HOS F Su m 
XeF, + HOSO,F —— FXcOSO,F ——— e Xe(OSO,F); 


(18.1%) (18.17) 


EN A 0. 216pm 
ne Ae 194 pm 
F 


(18.18) 


Para o Xe(Il), é típico um ambiente de coordenação linear, e no estado sólido sais contendo [XeF7”, 
[XeOTeFs]' ou cátions relacionados apresentam interações cátion---ânion significativas como mostrado nas 
estruturas 18.7-18.9 e 18.14. De modo similar, no [XeOTeF;][AsF6], o segundo sítio de coordenação no centro de 
Xe está ocupado por um átomo de F do [AsFs| (Xe: F = 224 pm). Em uma tentativa de produzir um sal 
contendo um cátion “aberto”, emprega-se o ânion [Sb(OTeFs)s| (Fig. 18.7a). Trata-se de um ânion com 
capacidade de coordenação muito fraca porque a carga negativa está espalhada ao longo de 30 átomos de F; 
[Sb(OTeFs)s] é também estericamente sensível. [XecOTeFs |[Sb(OTeFs)] é preparado através da reação 18.18, na 
qual um equivalente de Xe(OTeFs), se comporta com um oxidante. Embora a estrutura do [XeOTeFs][Sb(OTeFs)] 
confirme a ausência de interações cátion---ânion, o centro Xe(II) continua a ter o número de coordenação 2 em 
virtude da associação com o solvente SO->CIF (Fig. 18.7b). 
em SO CIF liquido 

253K 





Xel Ter 5) + 5b(0 TeF 5): 


[XeOTeFs|[pShUTeFs)] + Xe 
(15.15) 
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(b) 


Fig. 18.7 Estrutura do (a) ânion [Sb(OTeFs)k] e (b) do aduto com SO,CIF do cátion [XeOTeF;]" no [XeOTeF;] 
[Sb(OTeFs)s]: SO2C1F (determinado por difração de raios X) [H.P.A. Mercier et al. (2005) Inorg. Chem., vol. 44, p. 49]. Código 
de cores: Xe e S, amarelo; O, vermelho; Cle F, verde; Te, azul; Sb, prata. 


A formação da ligação xenônio-carbono é hoje bem exemplificada, e muitos produtos contêm substituintes arila 
fluorados, como, por exemplo, (C6FsCO2)Xe(C6F;5), [(2,6-F2CsH3N)XeC6F;]" (Fig. 18.8a), [(2,6-F2C6H3)Xe][BF4] 
(Fig. 18.8b), [(2,6-F2C6H3)Xe] [CF;SO;] e [(MeCN)Xe(CsF5)]". O grau de interação entre o centro de Xe e o 
átomo doador sem ser o carbono (isto é, F, O ou N) nessas espécies varia. Algumas espécies são mais bem 
descritas como contendo Xe em um ambiente linear (como na Fig. 18.8a), enquanto outras tendem a conter um 


cátion [RXe]' (por exemplo, Fig. 18.8b). Os compostos C6F;XeF e (CsFs),Xe são obtidos por meio das reações no 
esquema 18.19. Devem ser tomadas medidas de segurança rígidas quando se manipulam tais compostos; 
(CoFs)bXe se decompõe explosivamente acima de 253 K. 


Meses F; T Mer, — Mesi F É CoFsAer 
Me, SICAF. (18.19) 


Me, SIF + (C,Fs)Xe 


O íon [C6F;XeF2]" (formado como sal de [BF4F a partir de CsFsBF; e XeF,, veja o Exemplo resolvido 18.1) é um 
agente oxidante e de fluoração extremamente poderoso; por exemplo, ele converte l a IFs. 

O emprego de um precursor difluoroborano, RBF», mostrou ser uma estratégia bem-sucedida para a produção 
de derivados alquila, alquenila e alquinila de xenônio(IN). A formação das ligações xenônio-carbono(alqueno) e 
Xe-C(alquino) é ilustrada por meio das reações 18.20 e 18.21. 
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Compostos contendo unidades lineares C-Xe-Cl] são hoje conhecidos, sendo os primeiros exemplos C6FsXeCl] 
(Eq. 18.22) e [(CoFsXe)>CI]' (Eq. 18.23 e estrutura 18.19). 
CoFsXe/ [AsF] + A CICsH,N-HCI 
cloridrato de 4-cloropiridina 
CH.Cl, 
Ok, CF;XeCl+ [4-CIC;H;NH]* [AsF,| 
(18.42) 


2[CgFsXe]' [AsF,]” + 6Me;SiC] 


CHCh 
D+. (CoFsXe)CI)'[AsF;] + 6MesSiF 





(a) (b) 


Fig. 18.8 Estruturas (difração de raios X) de (a) [(2,6-F,CsH;N)Xe(CsFs)]' no sal de [AsF6] [H.J. Frohn et al. (1995) Z. 
Naturforsch., Teil B, vol. 50, p. 1799] e (b) [(2,6-F,C;H5)Xe][BF4] [T. Gilles et al. (1994) Acta Crystallogr., Sect. C, vol. 50, p. 
411]. Código de cores: Xe, amarelo; N, azul; B, azul; C, cinza; F, verde; H, branco. 
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(18.19) 


A detecção dos primeiros compostos contendo ligações xenônio-metal (Fe(CO)4Xe e M(CO)sXe onde M = Cr, 
Mo, W) foi feita na década de 1970, e envolvia estudos de isolamento em matrizes. Desde 2000, se conhecem 
vários compostos isolados e completamente caracterizados contendo ligações Au-Xe ou Hg-Xe, mas mesmo o 
mais estável desses compostos se decompõe a = 298 K, com perda de Xe. O isolamento deles depende do solvente 
e o contraíon deve ser uma base mais fraca que o Xe(0). O primeiro exemplo foi o cátion plano quadrado 
[AuXes]”' (Au-Xe médio = 275 pm). Ele é produzido quando AuF; é reduzido a Au(II) em HF/SbFs anidro na 
presença de Xe (Eq. 18.24). 


AUF; | Gx e 3H 


HF/SbF.. TTE. 
aquecimento a 298 K pa w L mr 77 oa 
TT |AuXe,]* + [Xe] + 3HF 
(18.24) 






































A remoção de Xe do [AuXe,|[Sb»F+,|> sob vácuo a 195 K leva à formação de [cis-AuXe,][SbsF11]. A descrição 
como cisadvém da formação da ponte Au-F-Sb no estado sólido (diagrama 18.20). O isômero trans-do [AuXe,]”* 
é formado pela reação de Au finamente dividido com XeF, em HF/SbFs sob pressão de Xe, mas se a pressão for 
reduzida o produto será o complexo de Au(II) [XeAuFAuXe][SbFs]3. O estado de oxidação +2 para o ouro é raro 
(veja a Seção 22.12). 
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A força ácida do sistema HF/SbF; pode ser reduzida diminuindo a quantidade de SbF; em relação ao HF. Nessas 
condições, cristais do complexo de Au(lIT) 18.21(contendo trans-[AuXe>F]””) são isolados a partir da reação entre 
XeF,, Au e Xe. A formação de ligações entre Xe(0) e Au(l) é exemplificada no [F;AsAuXe]" (reação 18.25). No 
[F;AsAuXe|[Sb,F,,] cristalino, os íons são essencialmente espécies discretas, sendo o contato mais curto cátion--- 
ânion mostrado na Fig. 18.9. 


em HFSbF, 


[F;AsAu]" [SbF] + Xe — e [F}AsAuXe]" [SbF] 





(18.25) 
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Fig. 18.9 Estrutura do [F;AsAuXe][Sb,F,,] (difração de raios X, 173 K), mostrando o centro de Xe(0) ligado a Au(I) linear, e 


apenas interações fracas cátion---ânion; destaca-se o contato mais curto [1.-C. Hwang et al. (2003) Angew. Chem. Int. Ed., vol. 
42, p. 4392]. Código de cores: Xe, amarelo; Au, vermelho; As, marrom; Sb, prata; F, verde. 
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18.5 Compostos de argônio, criptônio e radônio 


A química do argônio está ainda em sua infância. A fotólise de HF em uma matriz de argônio sólido resulta na 
formação de HArF, que foi identificado por comparação dos espectros de IV de !H“ºArF, !HººArF e °H” ArF. 
Estudos teóricos sugerem que a formação das ligações Ar-C e Ar-Si deve ser possível. 

O único composto binário contendo Kr é KrF,. É um sólido incolor que se decompõe acima de 250 K, sendo 
mais bem preparado por irradiação com UV de uma mistura de Kr e F, (razão molar 4:1) a 77 K. O difluoreto de 
criptônio é dimorfo. A fase em baixa temperatura, o-KrF», é isomorfa com XeF, (Fig. 18.4a). A estrutura da forma 
B do KrF: é mostrada na Fig. 18.4b. A transição de fase de Bpara a-KrF, ocorre abaixo de 193 K. O difluoreto de 
criptônio é muito menos estável do que o XeF». Ele é rapidamente hidrolisado pela água (de maneira análoga à 
reação 18.3), e se dissocia em Kr e F, a 298 K (A,Hº(298 K) = +60,2 kJ mol"!. Já foi exemplificado o emprego de 
KrF: como um agente oxidante poderoso nas sínteses do [XeFs |[AgF4] e [Xe>F,,]|N1Fs] (Seção 18.4). 

O difluoreto de criptônio reage com vários pentafluoretos MF; (normalmente em HF anidro ou BrFs em baixas 
temperaturas), formando [KrFT'[MFs] (M = As, Sb, Bi, Ta), [KrF] [M2F1:] (M = Sb, Ta, Nb) e [Kr,Fs| TIMES] 
(M = As, Sb, Ta). No estado sólido, o ion [KrF]” no [KrFTIMF6T (M = As, Sb, Bi) está fortemente associado ao 
ânion (como na estrutura 18.22). O íon [Kr,Fs]' (18.23)! é estruturalmente similar ao íon [Xe,F3]' (18.7). Os 
poderes oxidante e de fluoração de KrF, são ilustrados pelas suas reações com ouro metálico, produzindo [KrF|" 
[AuFs| (Eq. 18.26). 


TKrF- +2Au — 2/KrkF| |AuF,| + 5Kr (18.26) 


Nos exemplos anteriores, KrF, reage com ácidos de Lewis que são receptores de F` fortes o bastante para remover 
F~. Na reação 18.26, KrF também atua como um agente oxidante muito poderoso. Um exemplo incomum da 
interação de KrF, com um elemento do bloco p sem oxidação deste último ou transferência de F”, é observado na 
reação de KrF, com [BrOF,]|[AsFs] (Eq. 18.27). O produto é estável em baixas temperaturas por vários dias, e a 
estrutura no estado sólido (Fig. 18.10) confirma a formação de um aduto entre KrF, e o átomo de bromo(V). 


HF anidro 


HOEK 


195K 
[BrOF-J[AsF;l +2KrF;, —— > [BrOF-JAsF; 





2KrF; 
(18.27) 


São conhecidos poucos compostos contendo Kr ligado a outros elementos que não o F. As reações entre KrF», 
RC?N (por exemplo, R = H, CF;) e AsF; em HF ou BrFs líquido formam [(RCN)KrFT'[AsF6]”, com formação de 


ligação Kr-N, e a formação da ligação Kr-O foi observada na reação de KrF, e B(OTeFs), que produz 
Kr(OTeFs)>. 
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Fig. 18.10 Estrutura do [BrOF,][AsFs]-2KrF, (difração de raios X, 100 K), mostrando as interações Br --:- F entre unidades 
estruturais [D.S. Brock et al. (2010) J. Am. Chem. Soc., vol. 132, p. 3533]. Código de cores: Kr, vermelho; Br, dourado; As, 
marrom; O, vermelho; F, verde. 


O radônio é oxidado pelos fluoretos de halogênio (por exemplo, CIF, CIF;), formando RnF;, não volátil. Este 
último é reduzido pelo H; a 770 K, e é hidrolisado pela água de maneira análoga ao XeF» (Eq. 18.3). Conforme foi 
dito na Seção 18.1, pouco da química do radônio foi explorado. 
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PROBLEMAS 


18.1 (a) Por que nome são conhecidos os elementos do grupo 18? (b) Escreva, em ordem, de cima para baixo, os 
nomes e os símbolos desses elementos; verifique sua resposta consultando a primeira página deste capítulo. 
(c) Que característica comum apresenta a configuração eletrônica no estado fundamental desses elementos? 

18.2 Construa diagramas de OM para He, e [He,]' e interprete porque a primeira espécie não é conhecida 
enquanto a segunda pode ser detectada. 


18.3 Verifique por que as estruturas observadas em fase gasosa do XeF,, XeF, e XeFs são consistentes com o 
modelo RPECV. 

18.4 Interprete a estrutura do [XeFs]” (um antiprisma quadrado) em termos do modelo RPECV. 

18.5 Como você tentaria determinar valores para (a) AH(XeF», 298 K) e (b) energia da ligação Xe-F no XeF5? 

18.6 Por que é provável que o XeCl seja muito menos estável do que o XeF,? 

18.7 Como pode ser estimada a entalpia-padrão do sal desconhecido Xe'F”? 

18.8 Preveja as estruturas de [XeOs]", XeOF,, XeOF,, XeO5F,, XeOsF, e XeO3F,. 

18.9 Sugira produtos para as seguintes reações (que não estão necessariamente balanceadas no lado esquerdo): 
(a) CsF + Acer, — 

(b) 510 + AecOF, — 
(c) xeF- + 5bF; — 
(d) XeF; + JOH — 
(E) KrF T H-Q — 

18.10 Escreva um breve relato sobre a química dos fluoretos de xenônio. 

18.11 (a) A reação de XeF, com RuFs a 390 K resulta na formação de um composto, cujo espectro Raman é 
similar ao do CsRuFs, mas com uma banda adicional em 600 cm"!. Interprete esses dados. (b) Quando o 
produto da reação na parte (a) reage com excesso de F a 620 K, forma-se um composto de fórmula 
molecular RuXeF,,. O composto é um monômero no estado sólido. Proponha uma estrutura para esse 
produto. 

18.12 A reação de F;C=CCIBF, com XeF, forma um produto A, cujos dados espectroscópicos de RMN são os 
seguintes: RMN de !F ô / ppm -64,3 (s + d, J 8 Hz, 1 F), -75,9 (s + d, J 138 Hz, 1 F), -148,1 (quarteto não 
binomial, J 11 Hz); RMN de !Xe NMR ô / ppm -3550 (dd, J 8 Hz, 138 Hz) (s = simpleto, d = dupleto, dd 
= dois dupletos). Interprete os dados e sugira a identidade de A. 

18.13 A Eq. 18.25 mostrou a preparação de [F;)AsAuXe][Sbs5F,1] a partir de [F3AsAul[SbFs]. O [F;AsAul[SbFs] 
sólido contém o íon distorcido [SbF]; uma ligação Sb-F possui 193 pm de comprimento, e as outras cinco 
estão na faixa 185-189 pm. O átomo central de Au interage com o átomo de F da ligação Sb-F mais 
comprida (Au-F = 212 pm, comparado com 203 pm calculado para o íon hipotético [AuF»|). Sugira porque 
o [F;AsAu][SbFs] foi escolhido como precursor para [F;AsAuXe]”, e não uma rota envolvendo a redução de 
AuF; em HF/SbFs anidro na presença de Xe. 


PROBLEMAS DE REVISÃO 


18.14 (a) O espectro de RMN de !°F de [Kr,Fs][SbFs] em BrF; a 207 K contém um dupleto (J = 347 Hz) e um 
tripleto (J = 347 Hz) atribuídos ao cátion. Explique a origem desses sinais. 
(b) Dê exemplos que ilustram o papel da formação das pontes E-F-Xe e E-F-Kr (E = qualquer elemento) 
no estado sólido. Em que extensão ocorre a formação de pontes entre cátions e ânions, e como isso afeta a 
descrição do sólido como contendo íons discretos? 

18.15 Sugira produtos para as reações vistas a seguir, as quais não estão necessariamente balanceadas no lado 
esquerdo: 
(a) KrF, + Au — 
(b) XeO, + RbOH — 

e dao -WEK 

(c) XeCl|Sb F} || 
(dj KrF- + B(OTeFs), — 
(e) CaFsXeF + Me;S10580,CF, — 
(E) [Cs F5XeF,)" + CRI — 

18.16 Tendo como referência a fonte da literatura vista a seguir, obtenha as medidas de precaução necessárias para 
a manipulação de XeO4: M. Gerken and G.J. Schrobilgen (2002) Inorg. Chem., vol. 41, p. 198. 

18.17 Os modos vibracionais do KrF, são em 590, 449 e 233 em. Explique por que apenas as bandas em 590 e 
233 em! são observadas no espectro de IV do KrF, gasoso. 

18.18 Use a teoria do OM para interpretar porque a força da ligação Xe-F no [XeF]" é maior que no XeF,. 











TEMAS DA QUÍMICA INORGÂNICA 


18.19 Espectrômetros de RMN de campo alto, incluindo aqueles usados em hospitais para obtenção de imagens 
por ressonância magnética, contêm ímãs com bobinas supercondutoras, como NbTi, que se torna 
supercondutor a 9,5 K. (a) Por que se emprega hélio líquido para resfriar o imã? (b) Para o He, AyapH (peb) = 
0,1 kJ mol"!. A que processo isso se refere e por que o valor é tão baixo? (c) Sugira por que o tanque de 
hélio líquido em um espectrômetro de RMN é circundado por um tanque de N; líquido. 


Lâmpadas de descarga são usadas no mundo todo para iluminação e publicidade. Tais lâmpadas consistem 
em um tubo selado contendo um eletrodo metálico em cada extremidade, e contêm um gás (por exemplo, 
He, Ar, Ne) ou vapor (Na, Hg). Os átomos são excitados por uma descarga elétrica. Explique a origem do 
brilho amarelo-pálido emitido por uma lâmpada de descarga de hélio. 


18.20 


t O desenvolvimento de câncer de pulmão aparentemente associado às emissões de radônio é um motivo de preocupação mais 
geral: P. Phillips, T. Denman and S. Barker (1997) Chem. Brit., vol. 33, number 1, p. 35 — “Silent, but deadly”; J. Woodhouse 
(2002) in Molecules of Death, eds R.H. Warding, G.B. Steventon and S.C. Mitchell, Imperial College Press, London, p. 197 — 
“Radon” 


t S. Hoyer, T. Emmler and K. Seppelt (2006) J. Fluorine Chem., vol. 127, p. 1415 — “The structure of xenon hexafluoride in the 
solid state” 


t Para detalhes a respeito da variação dos comprimentos e ângulos de ligação no [Kr,F3]” de acordo com o sal, veja J.F. Lehmann 
et al. (2001) Inorg. Chem., vol. 40, p. 3002. 
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Apêndice 1 


Letras gregas com suas respectivas pronúncias 


Letra maiúscula 


A 


B 


i 


Letra minúscula 


q 


Pronúncia 
alfa 
beta 
gama 
delta 
épsilon 
zeta 
eta 
teta 
iota 
capa 
lambda 
mi 

ni 

csi 
ômicron 
pi 

rÔ 
sigma 
tau 
ipsilon 
fi 

qui 

psi 


ômega 


Apêndice 2 


Abreviações e simbolos para grandezas e unidades 


Para a estrutura de ligantes, veja a Tabela 7.7. Quando um símbolo tem mais de um significado, o contexto em que 
ele está sendo usado deve tornar claro o seu significado. Para informações adicionais sobre simbolos do SI, veja: 
Quantities, Units and Symbols in Physical Chemistry (1993) TUPAC, 2nd edn, Blackwell Science, Oxford. 


di 


do 


A, 


A(6, q) 


acacH 
acc 
ach 
ADP 
AE 
Ala 
ano 
aq 
Arg 
Asn 
Asp 
atm 


ATP 


aX 


área da seção transversal 

atividade relativa de um componente i 
raio de Bohr do átomo de H 

Absorbância 

ampère (unidade de corrente) 

constante de acoplamento hiperfino (RPE) 
constante de Madelung 

fator de frequência (equação de Arrhenius) 
número de massa (de um átomo) 

massa atômica relativa 

função de onda angular 


angstrom (unidade de comprimento que não pertence ao 
SI, utilizada para distâncias de ligação) 


acetilacetona 

agrupamento compacto cúbico 

agrupamento compacto hexagonal 

difosfato de adenosina 

afinidade eletrônica 

alanina 

ano (unidade de tempo que não pertence ao SI) 
aquosa 

arginina 

asparagina 

ácido aspártico 

atmosfera (unidade de pressão que não pertence ao SI) 


trifosfato de adenosina 


axial 


intensidade de campo magnético 


CCC 
Ci 
Cn 
cfc 
CFC 


CLOA 


cm 
cm? 
cm! 
conc 
Cp 
cr 


Cys 


dec 


DHA 


coeficiente (em funções de onda) 
concentração (de solução) 
velocidade da luz 

ciclo-hexil 

constante de Curie 

coulomb (unidade de carga) 
cúbica de corpo centrado 

curie (unidade de radioatividade que não pertence ao SI) 
eixo de rotação ra-ário 

cúbica de face centrada 
clorofluorocarbono 


combinação linear de orbitais atômicos 


centímetro (unidade de comprimento) 
centímetro cúbico (unidade de volume) 
centímetro recíproco (número de onda) 
concentrada 

ciclopentadienila 

cristal 

cisteína 

dextro (veja o Boxe 19.3, no Volume 2) 

dia (unidade de tempo que não pertence ao SI) 
distància de ligação ou separação internuclear 
entalpia de dissociação de ligação 

entalpia de dissociação de ligação média 


debye (unidade de momento de dipolo elétrico que não 
pertence ao SI) 


decomposição 


9,10-di-hidroantraceno 


bar 
bpy 
Bq 
"Bu 
'Bu 
DMSO 
DNA 


DVQ 


E 

E; 
Ecélula 
P 

EAA 
EDTAH; 
EECC 

El 


en 


eq 


Et 
eV 


EXAFS 


FAD 


FID 


Gln 


Glu 


parâmetro de Racah 

bar (unidade de pressão) 
2,2'-bipiridina 

becquerel (unidade de radioatividade) 
n-butil 

terc-butil 

dimetilsulfóxido 

ácido desoxirribonucleico 

deposição de vapor químico 

carga do elétron 

elétron 

energia 

entalpia de ligação 

operador identidade 

energia de ativação 

potencial eletroquímico da célula 
potencial-padrão de redução 
espectroscopia de absorção atômica 
ácido N,N,N,N-etilenodiaminotetracético (veja a Tabela 7.7) 
energia de estabilização do campo cristalino 
energia de ionização 


1,2-etanodiamina (veja a Tabela 7.7) 


equatorial 


etila 

elétron-volt 

estrutura fina de absorção de raios X 
constante de Faraday 
dinucleótido de flavina-adenina 
decaimento livre de indução 
energia de Gibbs 

gás 

grama (unidade de massa) 
fator g de Landé 

glutamina 


ácido glutâmico 


dien 
dil 
dm? 


DME 


Ka 
Kauto 
Ko 


K 


Kp 


kg 
kJ 
kPa 


Kw 


1,4,7-triaza-heptano (veja a Tabela 7.7) 
diluído 

decímetro cúbico (unidade de volume) 
dimetoxietano 

N,N-dimetilformamida 

dimetilglioxima 

isoleucina 

União Internacional de Química Pura e Aplicada 
infravermelho 

constante de acoplamento spin-spin 
joule (unidade de energia) 

número quântico interno 

número quântico interno total (resultante) 
constante de Boltzmann 

constante de equilíbrio 

constante de força 

constante de velocidade 

kelvin (unidade de temperatura) 
constante de dissociação ácida 
constante de autoionização 

constante de dissociação básica 


constante de equilíbrio expressa em termos de 
concentrações 


constante de equilíbrio expressa em termos de pressões 
parciais 


constante do produto de solubilidade 
quilograma (unidade de massa) 
quilojoule (unidade de energia) 
quilopascal (unidade de pressão) 
constante de autoionização da água 
caminho ótico 

comprimento 

levo (veja o Boxe 19.3, no Volume 2) 
ligante 

líquido 

número de Avogadro 


número quântico orbital 


Gly 


He 
HIPIP 
His 
HMPA 
HOMO 
Hz 


hv 


mecanismo 
Dbc 


mecanismo 
la 


mecanismo 
lg 


mecanismo 
Sn1bc 


Mes 
Met 
mi 
mi? 
mı 
Mı 
M, 
Ms 


Ms 


min 
MO 
MOCVD 
mol 


Mt 


glicina 

campo magnético 

constante de Planck 

entalpia 

hora (unidade de tempo que não pertence ao SI) 
campo magnético crítico de um supercondutor 
proteína de alto potencial 

histidina 

hexametilfosforamida (veja a estrutura 11.5) 
orbital molecular ocupado de mais alta energia 
hertz (unidade de frequência) 

radiação de alta frequência (para uma reação de fotólise) 
centro de inversão 


número quântico de spin nuclear 


mecanismo base-conjugada 


mecanismo de intercâmbio associativo 


mecanismo de intercâmbio dissociativo 


mecanismo base-conjugado 


mesitila (2,4,6-MesCsH>) 

metionina 

molalidade 

molalidade no estado-padrão 

número quântico magnético 

número quântico magnético orbital total (resultante) 
massa molecular relativa 

número quântico magnético de spin 


número quântico magnético de spin para o sistema 
polieletrônico 


minuto (unidade de tempo que não pertence ao SI) 
orbital molecular 

deposição química de vapor de organometálico 
mol (unidade de quantidade) 

megatonelada 


expoente de Born 


LED 
Leu 
LFSE 
Ln 
LUMO 


Lys 


Me 
Me 


mecanismo 
D 


pka 


pm 


ppb 


ppm 


ppt 


Pr 


Pro 


PVC 


py 


pzH 


número quântico orbital total (resultante) 
diodo emissor de luz 

leucina 

energia de estabilização do campo ligante 
lantanoide 

orbital molecular desocupado de mais baixa energia 
lisina 

massa 

metro (unidade de comprimento) 
molaridade 

metro cúbico (unidade de volume) 

massa de repouso do elétron 

metila 


mecanismo dissociativo 


—log K 


picômetro (unidade de comprimento) 


partes por bilhão 


partes por milhão 


precipita 

propila 

isopropila 

prolina 

policloreto de vinila 
piridina 

pirazola 

carga pontual 


quociente reacional 


constante de Rydberg 
constante dos gases molar 
distância radial 

grupo alquila ou arila 

raio 


regras de sequência para um enantiômero (veja o Boxe 


[NAD]* 
NASICON 
NCPM 
NCPU 
nm 

OGL 
OLED 


oxH> 


Pa 
p.eb. 
PES 
p.fus. 


Ph 


Phe 
phen 
Ser 
Sn 
soln 
solv 


SQUID 


bin 


k 


fc 


fator de normalização 

nêutron 

número de nuclídeos 

número de (por exemplo, mols) 
número quântico principal 

parâmetro de nucleofilicidade 
dinucleótido de adenina-nicotinamida 
condutores superiônicos de Na 
nanotubo (de carbono) de parede múltipla 
nanotubo (de carbono) de parede única 
nanômetro (unidade de comprimento) 
orbital de grupo ligante 

diodo emissor de luz orgânico 

ácido oxálico 

pressão 

pascal (unidade de pressão) 

ponto de ebulição 

espectroscopia de fotoelétron 

ponto de fusão 


fenila 


fenilalanina 

1,10-fenantrolina 

serina 

eixo de rotação imprópria n-ário 

solução 

solvatado; solvente 

dispositivo supercondutor de interferência quântica 
meia-vida 

temperatura 

tempo 


tesla (unidade de densidade do fluxo magnético) 


tonelada (métrica) 
temperatura crítica de um supercondutor 


temperatura Curie 


R(r) 
Fcov 
Fion 
Imetal 
IN 
RDS 
RF 
RLEL 
RMN 
RPE 
RPECV 


RSE 


Val 
VB 
ve 

VIS 
[X] 


XRD 


Z ef 
a 


z- 


19.3, no Volume 2) 

resistência 

função de onda radial 

raio covalente 

raio iônico 

raio metálico 

raio de van der Waals 

etapa determinante da velocidade 
radiofrequência 

relação linear de energia livre 
ressonância magnética nuclear 
ressonância paramagnética eletrônica 
repulsão de pares de elétrons da camada de valência 
ressonância de spin eletrônico 

constante de blindagem 

entropia 

fator de discriminação de nucleofilicidade 
integral de sobreposição 

número quântico de spin 

número quântico de spin total 


regras de sequência para um enantiômero (veja o Boxe 
19.3, no Volume 2) 


segundo (unidade de tempo) 

sólido 

valina 

ligação de valência 

elétrons de valência (na contagem de elétrons) 
visível 

concentração de X 

difração de raios X 

frequência de colisão eficaz em solução 
número atômico 


número de mols de elétrons transferidos em uma célula 
eletroquímica 


carga nuclear efetiva 
módulo da carga negativa 


módulo da carga positiva 


TC 
TCLM 
TCML 
TF 

In 
THF 
Thr 


TMEDA 


TMS 
TOF 
TON 


tppH> 


tpy 
trien 
Trp 


Tyr 


UV 


UV-VIS 


AsH 
AsovH 
AvapH 
AGº 
AG} 
NG 
AG 
AS 
AS? 


AS} 


transferência de carga 

transferência de carga ligante para metal 
transferência de carga metal para ligante 
transformada de Fourier 

temperatura Néel 

tetra-hidrofurano 

treonina 


N,N, N' N'-tetrametiletilenodiamina 


tetrametilsilano 
frequência de turnover catalítica 
número de turnover catalítico 


tetrafenilporfirina 


2,2':6',2"-terpiridina 
1,4,7,10-tetra-azadecano (veja a Tabela 7.7) 
triptofano 

tirosina 

energia interna 

unidade de massa atômica 

ultravioleta 

ultravioleta-visível 

diferença de potencial 

vapor 

velocidade 

volt (unidade de diferença de potencial) 
volume 

variação de entalpia de solução 
variação de entalpia de solvatação 
variação de entalpia de vaporização 
variação da energia de Gibbs padrão 
energia de Gibbs de ativação 

variação da energia de Gibbs de formação 
variação da energia de Gibbs de reação 
variação de entropia 

variação de entropia-padrão 


variação de entropia de ativação 


ZSM-5 


Moct 
Aet 
Ahº 
AHE 
Ah 
AH 
Ah 
Ah 
Aus 
Ania 
NredeH 


AH 


Xm 


y“ 


um tipo de zeólita (veja a Seção 25.8, no Volume 2) 
polarizabilidade de um átomo ou íon 

rotação específica 

constante de estabilidade 

partícula beta 

pósitron 

deslocamento químico 


identificação para um enantiômero (veja o Boxe 19.3, no 
Volume 2) 


carga negativa parcial 
carga positiva parcial 
Variação 


identificação para enantiômero com rotação à direita (veja 
o Boxe 19.3, no Volume 2) 


calor (em uma reação de pirólise) 

energia de desdobramento do campo cristalino octaédrico 
energia de desdobramento do campo cristalino tetraédrico 
variação de entalpia-padrão 

variação de entalpia de ativação 

variação de entalpia de atomização 

variação de entalpia de combustão 

variação de entalpia associada ao ganho de um elétron 
variação de entalpia de formação 

variação de entalpia de fusão 

variação de entalpia de hidratação 

variação de entalpia para a formação de uma rede iônica 
variação de entalpia de reação 

neutrino 

massa específica 

plano especular 

tempo de relaxação do spin (em espectroscopia de RMN) 
eletronegatividade 

suscetibilidade magnética 

suscetibilidade magnética molar 

eletronegatividade de Allred-Rochow 
eletronegatividade de Mulliken 


eletronegatividade de Pauling 


AU(OK) 


AVE 


Emáx 


E0 


Er 


H 


H 


u (somente 
ac spin) 


HB 


Hef 


Hi 


H- 


variação da energia interna a 0 K 
volume de ativação 
coeficiente de extinção (ou absorção) molar 


coeficiente de extinção molar correspondente a um 
máximo de absorção (em um espectro eletrônico) 


permissividade do vácuo 


permissividade relativa (constante dielétrica) 


hapticidade de um ligante (veja o Boxe 19.1, no Volume 2) 


identificação para um enantiômero (veja o Boxe 19.3, no 
Volume 2) 


comprimento de onda 
constante de acoplamento spin-órbita 


comprimento de onda correspondente a um máximo de 
absorção (em um espectro eletrônico) 


identificação para um enantiômero com rotação à esquerda 
(veja o Boxe 19.3, no Volume 2) 


índice de refração 
massa reduzida 
momento de dipolo elétrico 


i momento magnético devido somente ao spin 


magnéton de Bohr 

momento magnético eficaz 
potencial químico do componente i 
potencial químico padrão de i 
ligante em ponte 

frequência 


número total de partículas produzidas por molécula de 
soluto 


número de onda 


raiz cúbica de 


módulo de x 
somatório de 
variação de (por exemplo, AH, “variação de entalpia”) 


ângulo 


2c-2e 


3c-2e 


>» 


K 


IV 


IA 


I+ 


d/dx 
a 
AX 


função de onda 

ohm (unidade de resistência) 

2 centros e 2 elétrons 

3 centros e 2 elétrons 

identificação para a rotação específica de um enantiômero 
(veja o Boxe 19.3, no Volume 2) 


identificação para a rotação específica de um enantiômero 
(veja o Boxe 19.3, no Volume 2) 


estado-padrão 


(chamado de “duplo punhal”) complexo ativado; estado de 
transição 


grau 
é maior do que 


é muito maior do que 


é menor do que 


é muito menor do que 
é maior ou igual a 
é menor ou igual a 


é aproximadamente igual a 


é igual a 

é diferente de 
equilíbrio 

é proporcional a 
multiplicado por 
infinito 


mais ou menos 


raiz quadrada de 


logaritmo na base 10 (logro) 


logaritmo natural, ou seja, logaritmo na base e (loge) 
integral de 
diferencial em relação a x 


diferencial parcial em relação a x 


Apêndice 3 
Tabelas de caracteres selecionados 


As tabelas de caracteres fornecidas neste apêndice são para alguns grupos de pontos frequentemente encontrados. 
Tabelas completas estão disponíveis em muitos livros de química teórica e de física, por exemplo, veja a lista de 
referências no Capítulo 3. 


G a 


A 1 1 X, y, Rz X?, Y°, Z?, Xy 


A" 1 — Z, Rx, Ry yZ, XZ 


1 1 


Z, R: X?, Y°, Z?, Xy 





X, Yı Rx, Ry YZ, XZ 


Åi Z Ey 


ab Rz Xy 
Bi X, Ry XZ 


A2 





Y, Rx yZ 


Ay Z +? 


A2 Rz 


(x, y) (Rx, Ry) (x? — y2, xy) (xz, yZ) 





Ai Z X? +}, z 


A Rz 
B1 L- y 


B: xy 





(x, y) (Rx Ry) (xz, yz) 





Åi 
A2 
E 


h 


D, 
At 
B: 
B: 


B; 


D; 
Åi 


A2 


Dn 
Ag 
Big 
Bzg 
Bzg 


Au 


Ay 
A" 
A" 


E" 


Dm 


Aig 


1 


1 


2 cos 72° 


2 cos 144° 


1 


1 


2 cos 144° 


2 cos 72° 








Z, Rz 


(x, Y(R Ry) 





Z 
Rz 


(x, (Rx, Ry) 


Z, Rz 


Y, Ry 


X, Rx 


X +y,z 


X +y,z 


(xz, yz) 


-y 
xy) 





x, y, z 


xy 


XZ 


yZ 


(x? — y2, Xy) (xz, yZ) 





Rz 


(x,y) 





x, y, z 


xy 


XZ 


yZ 


X +y, Z 


(x? — y?, xy) 


(xz, yz) 


x + 
Jt, z 


Big 1 — 1 1 — 1 — 1 1 — x£ 
y 

Bog 1 — 1 — 1 1 — 1 — 1 xy 

E 2 0 — 0 0 2 0 — 0 0 (Rx, (xz, 
Ry) yz) 

Åu 1 1 1 1 1 —1 — — — — 

Au 1 1 1 — — — — — 1 1 Z 

Bu 1 — 1 1 — — 1 — — 1 

Bu 1 — 1 — 1 — 1 — 1 — 

Eu 2 0 — 0 0 — 0 2 0 0 (x,y) 





Dra 
At 

Az Rz 
B: 


B? Z Xy 





(x, Y(R Ry) (xz, yz) 


D34 


Arg +? 


A 29 Rz 


Es (Rx Ry) (x? — y?, xy), 


(xz, yz) 
Aju 


Au 





Eu (x,y) 


la 
Ai 


A2 


h (Rx, Ry, R$) 


h (x,y, 2) (Xy, XZ, yZ) 





Oh 





Arg 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 X + 


Ax 


Eg 


lig 


Dag 


Don 


dy" 


XE 


Ig 


Ag 


Dur 
dum 
[u 


Au 


=| =] 1 
0 0 2 
=] 1 =] 
1 =l =] 
1 1 1 
=] =] 1 
0 0 2 
=| 1 =] 
1 =] =] 


A iea coly i 

2 1 1 
1 —1 1 
2 cos À pia 0 2 
2 cos2Ô sa 0 2 
1 1 — 
1 —1 — 
2 cos À ns 0 —2 
2 cos 2¢ġ Er 0 —2 


—2 cos 


2 cos 2¢ 





1 — 

2 0 (227? 
= X? 
— a 
x — 
y’) 

Ry, 
R) 

—1 1 (xZ, 
yZ 
xy) 

— = 

— 1 

—2 0 

1 1 x,y, 

Z) 

1 =] 

Z VFI 
Rz 
(x, Y)(Rx, Ry) (xz, yz) 

(x? — y2, Xy) 

(0,6) C 2 

1 X +y,z 

— R Z 

0 (Rx, Ry) (xz, yz) 

0 (x 2 — y r 

xy) 

—1 Z 

1 

0 (x,y) 

0 


Apêndice 4 
0 espectro eletromagnético 


A frequência da radiação eletromagnética está relacionada com seu comprimento de onda pela equação: 


Velocidade da luz {c 


Comprimento da onda (À) = Frequência (V) 


em que c = 3,0 x 10 ms! 


| 


Número de onda (= -—— >>>» >»>»— 
Comprimento de onda 


Comprimento de onda com unidades de cm”! (pronuncia-se “centímetro recíproco”) 


Energia (E) = Constante de Planck (A) x Frequência (v) em que h = 6,626 x 10% J s 


A energia mostrada na última coluna é dada por mol de fótons. 
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Apêndice 5 
Isótopos naturais e suas abundâncias 


Dados de WebElements por Mark Winter. Informações adicionais sobre nuclídeos radioativos podem ser 
encontradas usando-se o endereço na internet www.webelements.com 


Elemento Símbolo Número Massa atômica do isótopo (% de abundância) 
atômico, 
Z 
Actínio 59,85 89 somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 224-229 
Alumínio AI 13 27(100) 
Amerício Am 95 somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 237-245 
Antimônio Sb 51 121(57,3), 123(42,7) 
Argônio Ar 18 36(0,34), 38(0,06), 40(99,6) 
Arsênio As 33 75(100) 
Astatínio At 85 somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 205-211 
Bário Ba 56 130(0,11), 132(0,10), 134(2,42), 135(6,59), 136(7,85), 137(11,23), 138(71,70) 
Berílio Be 4 9(100) 
Berquélio Bk 97 somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 243-250 
Bismuto Bi 83 209(100) 
Boro B 5 10(19,9), 11(80,1) 
Bromo Br 35 719(50,69), 81(49,31) 
Cádmio Cd 48 106(1,25), 108(0,89), 110(12,49), 111(12,80), 112(24,13), 113(12,22), 114(28,73), 116(7,49) 
Cálcio Ca 20 40(96,94), 42(0,65), 430,13), 44(2,09), 48(0,19) 
Califórnio Cf 98 somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 246-255 
Carbono C 6 12(98,9), 13(1,1) 
Cério Ce 58 136(0,19), 138(0,25), 140(88,48), 142(11,08) 
Césio Cs 55 133(100) 
Chumbo Pb 82 204(1,4), 206(24,1), 207(22,1), 208(52,4) 
Cloro clI 17 35(75,77), 37(24,23) 
Cobalto Co 27 59(100) 
Cobre Cu 29 63(69,2), 65(30,8) 
Criptônio Kr 36 78(0,35), 80(2,25), 82(11,6), 83(11,5), 84(57,0), 86(17,3) 
Cromo Cr 24 50(4,345), 52(83,79), 53(9,50), 54(2,365) 


Cúrio Cm 96 somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 240-250 


Disprósio 
Einstêinio 
Enxofre 
Érbio 
Escândio 


Estanho 


Estrôncio 
Európio 
Férmio 
Ferro 

Flúor 
Fósforo 
Frâncio 
Gadolínio 
Gálio 
Germânio 
Háfnio 
Hélio 
Hidrogênio 
Hólmio 
Índio 

lodo 

Irídio 
Itérbio 
Ítrio 
Lantânio 
Laurêncio 
Lítio 
Lutécio 
Magnésio 
Manganês 
Mendelévio 
Mercúrio 
Molibdênio 
Neodímio 


Neônio 


Dy 


Es 


Er 
Sc 


Sn 


Sr 
Eu 
Fm 


Fe 


Fr 
Gd 
Ga 
Ge 
Hf 


He 


Ho 


Yb 


La 
Lr 
Li 
Lu 
Mg 
Mn 
Md 
Hg 
Mo 
Nd 


Ne 


66 


99 


68 


21 


50 


38 


63 


100 


26 


87 


64 


31 


32 


72 


67 


49 


53 


171 


70 


39 


57 


103 


71 


25 


101 


80 


42 


60 


156(0,06), 158(0,10), 160(2,34), 161(18,9), 162(25,5), 163(24,9), 164(28,2) 
somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 249-256 
32(95,02), 33(0,75), 34(4,21), 36(0,02) 

162(0,14), 164(1,61), 166(33,6), 167(22,95), 168(26,8), 170(14,9) 

45(100) 


112(0,97), 114(0,65), 115(0,36), 116(14,53), 117(7,68), 118(24,22), 119(8,58), 120(32,59), 
122(4,63), 124(5,79) 


84(0,56), 86(9,86), 87(7,00), 88(82,58) 

151(47,8), 153(52,2) 

somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 251-257 

54(5,8), 56(91,7), 57(2,2), 58(0,3) 

19(100) 

31(100) 

somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 210-227 

152(0,20), 154(2,18), 155(14,80), 156(20,47), 157(15,65), 158(24,84), 160(21,86) 
69(60,1), 71(39,9) 

70(20,5), 72(27,4), 73(7,8), 74(36,5), 76(7,8) 

174(0,16), 176(5,20), 177(18,61), 178(27,30), 179(13,63), 180(35,10) 
3(<0,001), 4(>99,999) 

1(99,985), 2(0,015) 

165(100) 

113(4,3), 115(95,7) 

127(100) 

191(37,3), 193(62,7) 

168(0,13), 170(3,05), 171(14,3), 172(21,9), 173(16,12), 174(31,8), 176(12,7) 
89(100) 

138(0,09), 139(99,91) 

somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 253-262 

6(7,5), 7(92,5) 

175(97,41), 176(2,59) 

24(78,99), 25(10,00), 26(11,01) 

55(100) 

somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 247-260 

196(0,14), 198(10,02), 199(16,84), 200(23,13), 201(13,22), 202(29,80), 204(6,85) 
92(14,84), 94(9,25), 95(15,92), 96(16,68), 97 (9,55), 98(24,13), 100(9,63) 
142(27,13), 143(12,18), 144(23,8), 145(8,30), 146(17,19), 148(5,76), 150(5,64) 


20(90,48), 21(0,27), 22(9,25) 


Netúnio 
Nióbio 
Níquel 
Nitrogênio 
Nobélio 
Ósmio 
Ouro 
Oxigênio 
Paládio 
Platina 
Plutônio 
Polônio 
Potássio 
Praseodímio 
Prata 
Promécio 
Protactínio! 
Rádio 
Radônio 
Rênio 
Ródio 
Rubídio 
Rutênio 
Samário 
Selênio 
Silício 
Sódio 
Tálio 
Tântalo 
Tecnécio 
Telúrio 
Térbio 
Titânio 
Tório 
Túlio 


Tungstênio 


Np 
Nb 


Ni 


No 
Os 


Au 


Pd 
Pt 
Pu 


Po 


Pr 
Ag 
Pm 
Pa 
Ra 
Rn 
Re 
Rh 
Rb 
Ru 
Sm 
Se 
Si 
Na 
TI 
Ta 
Tc 
Te 
Tb 
Ti 
Th 


Tm 


93 


41 


28 


102 


76 


19 


46 


78 


94 


84 


59 


47 


61 


91 


88 


86 


75 


45 


37 


44 


62 


34 


81 


73 


43 


52 


65 


22 


90 


69 


74 


somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 234-240 
93(100) 

58(68,27), 60(26,10), 61(1,13), 62(3,59), 64(0,91) 

14(99,63), 15(0,37) 

somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 250-262 
184(0,02), 186(1,58), 187(1,6), 188(13,3), 189(16,1), 190(26,4), 192(41,0) 
197(100) 

16(99,76), 17(0,04), 18(0,20) 

102(1,02), 104(11,14), 105(22,33), 106(27,33), 108(26,46), 110(11,72) 
190(0,01), 192(0,79), 194(32,9), 195(33,8), 196(25,3), 198(7,2) 
somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 234-246 
somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 204-210 
39(93,26), 40(0,01), 41(6,73) 

141(100) 

107(51,84), 109(48,16) 

somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 141-151 
somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 228-234 
somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 223-230 
somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 208-224 
185(37,40), 187(62,60) 

103(100) 

85(72,16), 87(27,84) 

96(5,52), 98(1,88), 99(12,7), 100(12,6), 101(17,0), 102(31,6), 104(18,7) 
144(3,1), 147(15,0), 148(11,3), 149(13,8), 150(7,4), 152(26,7), 154(22,7) 
74(0,9), 76(9,2), 77(7,6), 78(23,6), 80(49,7), 82(9,0) 

28(92,23), 29(4,67), 30(3,10) 

23(100) 

203(29,52), 205(70,48) 

180(0,01), 181(99,99) 

somente isótopos artificiais; número de massa na faixa de 95-99 
120(0,09), 122(2,60), 123(0,91), 124(4,82), 125(7,14), 126(18,95), 128(31,69), 130(33,80) 
159(100) 

46(8,0), 47 (7,3), 48(73,8), 49(5,5), 50(5,4) 

232(100) 

169(100) 


180(0,13), 182(26,3), 183(14,3), 184(30,67), 186(28,6) 





Vanádio V 23 50(0,25), 51(99,75) 





Zinco Zn 30 64(48,6), 66(27,9), 67 (4,1), 68(18,8), 70(0,6) 





t Veja a discussão na Seção 27.5, no Volume 2. 


Apêndice 6 
Raios de van der Waals, metálico, covalente e iônico 


Os dados são indicados para os elementos s, p e da primeira linha do bloco d. O raio iônico varia com a carga e o 
número de coordenação do íon; um número de coordenação igual a 6 se refere a coordenação octaédrica, e igual a 
4 se refere a coordenação tetraédrica, a menos que seja especificado o contrário. Dados para metais do bloco d 
mais pesados e para os lantanoides e actinoides são apresentados nas Tabelas 22.1 e 27.1. 


Raio iônico 
Raio de Raio metálico para 
van der metais Raio Número de 
Waals, dodecacoordenados, covalente, Raio iônico Carga do coordenação 
Elemento n/pm Imetal/pm Fov/pm Fiônico/pm íon do íon 
Hidrogênio H 120t 37º 
Grupo 1 Li 157 16 1+ 6 
Na 191 102 1+ 6 
K 235 138 [== 6 
Kb 250 149 1+ 6 
Cs 272 170 1+ 6 
Grupo 2 Be 112 27 2+ 4 
Mg 160 72 2+ 6 
Ca 197 100 2+ 6 
Sr 215 126 2+ 8 
Ba 224 142 2+ 8 
Grupo 13 B 208 88 
Al 143 130 54 3+ 6 
Ga 153 122 62 3+ 6 
In 167 150 80 3+ 6 
TI 171 155 89 3+ 6 
159 1+ 8 
Grupo 14 € 185 71 
Si 210 118 
Ge 122 53 4+ 6 
Sn 158 140 74 4+ 6 
Pb 175 154 119 2+ 6 
65 4+ 4 


78 4+ 6 


Grupo 15 


Grupo 16 


Grupo 17 


Grupo 18 


Elementos 
da 
primeira 
linha do 
bloco d 


Às 


Sb 


Bi 


Se 


Te 


q 


Br 


He 


Ne 


Ar 


Kr 


Xe 


Sc 


Ti 


Cr 


154 


190 


200 


220 


240 


140 


185 


200 


220 


135 


180 


195 


215 


99 


160 


191 


197 


214 


182 


164 


147 


135 


129 


75 


110 


122 


143 


152 


73 


103 


117 


135 


71 


99 


114 


133 


171 


103 


76 


140 


184 


198 


211 


133 


181 


196 


220 


75 


86 


67 


61 


79 


64 


58 


53 


54 


46 


73 


80 


62 


3+ 


IH 


3+ 


5+ 


3+ 


2+ 


3+ 


4+ 


2+ 


3+ 


4+ 


4+ 


5+ 


5+ 


2 


3+ 


3+ 


6 

5 

6 (spin baixo) 
6 (spin alto) 


6 


Mn 137 67 2+ 6 (spin baixo) 


83 2+ 6 (spin alto) 
58 3+ 6 (spin baixo) 
65 F 6 (spin alto) 
39 4+ 4 
53 4+ 6 
Fe 126 61 2+ 6 (spin baixo) 
78 2+ 6 (spin alto) 
55 3+ 6 (spin baixo) 
65 3+ 6 (spin alto) 
Co 125 65 2+ 6 (spin baixo) 
75 2+ 6 (spin alto) 
55 3+ 6 (spin baixo) 
61 3+ 6 (spin alto) 
Ni 125 55 2+ 4 
44 2+ 4 (plano 
69 2+ quadrado) 
56 3+ 6 (spin baixo) 
60 3+ 6 (spin alto) 
6 
Cu 128 46 1+ 2 
60 1+ 4 
57 2+ 4 (plano 
73 2+ quadrado) 
6 
Zn 137 60 Zen 4 
74 2+ 6 


tO valor de 120 pm pode ser superestimado; uma análise dos contatos intermoleculares em estruturas orgânicas sugere um valor 
de 110 pm. Veja: R.S. Rowland and R. Taylor (1996) J. Phys. Chem., vol. 100, p. 7384. 


* Algumas vezes é mais apropriado usar um valor de 30 pm em compostos orgânicos. 


Apêndice 7 


Valores da eletronegatividade de Pauling (x”) para 
elementos selecionados da tabela periódica 


Os valores são dependentes do estado de oxidação. 


Grupo 1 Grupo 2 Grupo 13 Grupo 14 Grupo 15 Grupo l6 Grupo 17 


ANTT) 
1,6 


Gaill) 
1,8 


{elementos do In(1T) 
bloco £ 1,8 


TKI) 
1,6 
TKI) 
2,0 


Ge(IV) Asi) 
2.) 2d 


sn(1) 
1,8 

Sn(IV) 
2.0 


Pb(II) 
1,9 
Pb(IV) 


2,3 





Apêndice 8 


Configurações eletrônicas do estado fundamental dos 
elementos e energias de ionização 


São fornecidos dados para as cinco primeiras ionizações.! El(n) em kJ mol"! para os processos: 


E1) M(g) > M (8) 
EI(2) M'(g) > M** (g) 
EI(3) M™ (g) > Mg) 
EI(4) M*™* (g) > M” (8) 
EKS) M” (g) > M™ (8) 

Número Elemento 

atômico, Z 

1 H 

2 He 

3 Li 

4 Be 

5 B 

6 C 

7 N 

8 0 

9 F 

10 Ne 

11 Na 

12 Mg 

13 Al 

14 Si 

15 P 

16 S 

17 Cl 

18 Ar 

19 K 

20 Ca 

21 Sc 

22 Ti 

23 V 


Configuração eletrônica 
do estado fundamental 


1s! 

1s = [He] 
[He]2s! 
[He]2s? 
[He]2s?2p! 
[He]2s22p? 
[He]2s?p 
[He]2s22pº 
[He]2s?2p” 
[He]2s?2p' = [Ne] 
[NeJ]3s! 
[Ne]3s? 
[Ne]3s*3"! 
[Ne]3s23p? 
[Ne]3s?3pº 
[Ne]3s23pº 
[Ne]3s?3pº 
[Ne]3s23pº = [Ar] 
[Ar]4s' 
[Ar]4s? 
[Ar]4sº3d! 
[Ar]4s?3 d 


Ars 3e 


EM) 


1312 
2372 
520,2 
899,5 
800,6 
1086 
1402 
1314 
1681 
2081 
495,8 
137,1 
577,5 
786,5 
1012 
999,6 
1251 
1521 
418,8 
589,8 
633,1 
658,8 


650,9 


EI(2) 


5250 
7298 
1757 
2427 
2353 
2856 
3388 
3375 
3952 
4562 
1451 
1817 
1577 
1907 
2252 
2298 
2666 
3052 
1145 
1235 
1310 


1414 


EM3) 


11820 
14850 
3660 
4620 
4578 
5300 
6050 
6122 
6910 
7733 
2745 
3232 
2914 
3357 
3822 
3931 
4420 
4912 
2389 
2653 


2828 


EM4) 


21010 
25030 
6223 
7475 
7469 
8408 
9371 
9543 
10540 
11580 
4356 
4964 
4556 
5159 
5771 
5877 
6491 
7091 
4175 


4507 


EI(5) 


32830 
37830 
9445 
10990 
11020 
12180 
13350 
13630 
14840 
16090 
6274 
7004 
6540 
7238 
7975 
8153 
8843 
9581 


6299 


24 


25 


26 


27 


28 


29 


30 


31 


32 


33 


34 


35 


36 


3/ 


38 


39 


40 


41 


42 


43 


44 


45 


46 


47 


48 


49 


50 


51 


52 


53 


54 


55 


56 


57 


58 


59 


Cr 
Mn 
Fe 
Co 
Ni 
Cu 
Zn 
Ga 
Ge 
As 
Se 
Br 
Kr 
Rb 


Sr 


Lr 

Nb 
Mo 
Tc 

Ru 
Rh 
Pd 
Ag 


Cd 


Sn 
Sb 


Te 


Xe 
Cs 
Ba 
La 
Ce 


Pr 


[Ar]4s!3dº 
[Ar]4s*3dº 
[Ar]4s*3dº 
[Ar]4s?3d” 
[Ar]4s3 d 
[Ar]4s'3d"? 


[Ar]4523d!º 


[Ar]45?3d!º4p! 
[Ar]45"3d!º4p? 
[Ar]4523d'º4pº 
[Ar]4523d!º4p? 
[Ar]4523d'º4pº 


[Ar]45º3d!º4pº = [Kr] 


[Kr]5s' 
[Kr]5s? 
[Kr]5s?4d! 
[Kr]5s?4dº 
[Kr]5s!4dº 
[Kr]5s!40º 
[Kr]5s?40º 
[Kr]5s!4d” 
[Kr]5s!49ê 
[Kr]5sº4d!º 
[Kr]5s!4d'º 


[Kr]5s?4d!º 


[Kr]5s*4d1º5p! 
[Kr]5s*4d1º5p? 
[Kr]5s?4d'º5pº 
[Kr]5s*4d'º5p* 
[Kr]5s?4d'º5pº 


[Kr]5s4d'º5pº = [Xe] 


[Xel6s! 
[Xel6s? 


[Xel6s25d! 


[Xe]4f6s 5d" 


[Xe]4P6s? 


652,9 
717,3 
762,5 
760,4 
737,1 
745,5 
906,4 
578,8 
762,2 
947,0 
941,0 
1140 
1351 
403,0 
549,5 
599,8 
640,1 
652,1 
684,3 
702 
710,2 
719,7 
804,4 
731,0 
867,8 
558,3 
708,6 
830,6 
869,3 
1008 
1170 
375,7 
502,8 
538,1 
534,4 


527,2 


1591 
1509 
1562 
1648 
1753 
1958 
1733 
1979 
1537 
1798 
2045 
2100 
2350 
2633 
1064 
1181 
1267 
1382 
1559 
1472 
1617 
1744 
1875 
2073 
1631 
1821 
1412 
1595 
1790 
1846 
2046 
2234 
965,2 
1067 
1047 


1018 


2987 


3248 


2957 


3232 


3395 


3555 


3833 


2963 


3302 


2735 


2974 


3500 


3565 


3900 


4138 


1980 


2218 


2416 


2618 


2850 


2/4] 


2997 


3177 


3361 


3616 


2704 


2943 


2440 


2698 


3200 


3099 


3400 


3619 


1850 


1949 


2086 


4/43 


4940 


5290 


4950 


5300 


5536 


5730 


6200 


4411 


4837 


4144 


4560 


5070 


5080 


5500 


5847 


3313 


3700 


4480 


5200 


3930 


4260 


3610 


4819 


3546 


3761 


6702 


6990 


7240 


7670 


7339 


7100 


7970 


9020 


6043 


6590 


5760 


6240 


6850 


6910 


7430 


7152 


4877 


5257 


6974 


5400 


5668 


5940 


6325 


5551 


60 


61 


62 


63 


64 


65 


66 


67 


68 


69 


70 


71 


7 


/3 


74 


75 


76 


71 


78 


79 


80 


81 


82 


83 


84 


85 


86 


87 


88 


89 


90 


91 


92 


93 


94 


95 


Nd 
Pm 
Sm 
Eu 
Gd 
Tb 
Dy 
Ho 
Er 
Tm 
Yb 
Lu 
Hf 


Ta 


Re 


Os 


Pt 
Au 
Hg 
T 

Pb 
Bi 

Po 
At 
Rn 
Fr 

Ra 
Ac 
Th 


Pa 


Np 
Pu 


Am 


[Xe]4f6s? 

[Xe]4 65º 
[Xe]46s” 

[Xe]4f 6s? 
[Xe]4f6s+5d" 
[Xe]4P6s? 
[Xe]4f1%65? 
[Xe]4f'6s? 
[Xe]4f 6s? 
[Xe]4f65º 
[Xe]4f*6s? 
[Xe]4f*6s 5d" 
[Xe]4f*6s25d? 
[Xel4f65:5dº 
[Xe]4f165º5dº 
[Xel4ft65:5dº 
[Xe]4f*6s 5d" 
[Xe]4f65'5d! 
[Xe]4f65!5dº 
[Xe]4ft65!5d!º 
[Xe]4f*6s 5d" 
[Xe]4f6525d'º6p! 
[Xe]4f65?5d!º6p? 
[Xe]4f6525d'º6pº 
[Xe]4f6525d'º6p" 
[Xe]4f6525d'º6pº 
[Xe]4f65?5d!º6pº = [Rn] 
[RnJ7s! 

[RnJ7s” 
[Rn]6d'7s? 
[Rn]6d?7s? 
[Rn]5f7s26d! 
[Rn]5$75?6d! 
[Rn]5f'7s26d! 
[Rn]5f7s? 


[Rn]5f'7s? 


533,1 
538,8 
544,5 
547,1 
593,4 
565,8 
573,0 
581,0 
589,3 
596,7 
603,4 
523,5 
658,5 
728,4 
758,8 
755,8 
814,2 
865,2 
864,4 
890,1 
1007 
589,4 
715,6 
703,3 
812,1 
930 

1037 
393,0 
509,3 
499 

608,5 
568 

597,6 
604,5 
581,4 


576,4 


1035 
1052 
1068 
1085 
1167 
1112 
1126 
1139 
1151 
1163 
1175 
1340 
1440 
1500 
1700 
1260 
1600 
1680 
1791 
1980 
1810 
1971 
1450 
1610 
1800 


1600 


2100 
979,0 
1170 
1110 
1130 
1440 
1130 
1130 


1160 


2130 


2150 


2260 


2404 


1990 


2114 


2200 


2204 


2194 


2285 


2417 


2022 


2250 


2100 


2300 


2510 


2400 


2600 


2800 


2900 


3300 


2878 


3081 


2466 


2700 


2900 


3100 


3300 


1900 


1930 


1810 


1840 


1880 


2100 


2160 


3898 


3970 


3990 


4120 


4245 


3839 


3990 


4100 


4120 


4120 


4203 


4366 


3216 


4900 


4083 


4370 


2780 


96 Cm [Rn]5f7s26d' 578,0 1200 2050 


97 Bk [Rn]5P75s? 598,0 1190 2150 
98 Cf [Rn]5f'075s? 606,1 1210 2280 
99 Es [Rn]5f 175s} 619 1220 2330 
100 Fm [Rn]5f?75? 627 1230 2350 
101 Md [Rn]5f$7s” 635 1240 2450 
102 No [Rn]5f175º 642 1250 2600 
103 Lr [Rn]5f7s26d' 440 (?) 


'Os valores são provenientes de várias fontes, mas a maioria é do Handbook of Chemistry and Physics (1993) 74th edn, CRC 
Press, Boca Raton, FL, e do NIST Physics Laboratory Reference Data. Os valores em kJ mol”! são citados com quatro 
algarismos significativos ou menos dependendo da exatidão dos dados originais em eV. Foi aplicado um fator de conversão de 1 
eV = 96,485 kJ mol”. 


Apêndice 9 
Afinidades eletrônicas 


Variações de entalpia aproximadas, AarH(298 K), associadas ao ganho de um elétron por um átomo ou um ânion 
em fase gasosa. Uma entalpia negativa (AH), mas uma afinidade eletrônica (4E) positiva correspondem a um 
processo exotérmico (veja a Seção 1.10). AscH(Q298 K) ~ AU (0 K) = -4AE 


Processo = AH / kJ mol”! 
Hidrogênio H(g) + e — H-(9) -73 
Grupo 1 Li(g) + e — Lir(9) —60 
Na(g) + e” — Na (9) —53 
K(g) + e — Kr(g) —48 
Rb(g) + e — Rb” (9) —47 
Cs(g) + e — Cs-(g) —45 
Grupo 15 N(g) + © — N-(9) =() 
P(g) + e — PH(g) -72 
As(g) + e — As-(g) —78 
Sb(g) + e — Sbr(9) —103 
Bi(g) + e — Bi (g) —91 
Grupo 16 0(g) + e — 0-(9) —141 
0-(g) + e — 02(9) +798 
S(g) + © — S(9) —201 
S(g) + © — S+- (g) +640 
Se(g) + e — Se-(g) —195 
Te(g) + e — Te-(g) —190 
Grupo 17 F(g) + e — F- (0) —328 
C(g) + e — r(9) —349 
Br(g) + e — Br (g) —325 


I(g) + © — I(9) —295 


Apêndice 10 


Entalpias-padrão de atomização (A;h”) dos elementos a 298 
K 


As entalpias são fornecidas em kJ mol"! para o processo: 
1 
mEntestado-padrão) — E(g) 


Os elementos são distribuídos de acordo com suas posições na tabela periódica. Os lantanoides e os actinoides 
são excluídos. Os gases nobres são omitidos porque eles são monoatômicos a 298 K. 


l 2 3 4 > ú d 8 9 10 li 12 13 l4 15 16 17 


217 121 


K Ca Se Ti Y Cr | Mn Fe Co Ni Cu £n Ga Ge As Se Br 
Rb Sr Y £r Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te I 
Cs Ba La Hf Ta W Re | Os Ir Pi Au Hg TI Ph Bi Po At 





Apêndice 11 


Potenciais-padrão de redução selecionados (298 K) 


A concentração de todas as soluções é 1 mol dm e a pressão dos componentes gasosos é 1 bar (10° Pa). 


(Mudança da pressão-padrão para 1 atm (101 300 Pa) não faz nenhuma diferença para os valores de Eº neste nível 
de acurácia.) Cada meia-célula listada contém a espécie especificada em solução em uma concentração de 1 mol 
dm”*: quando a meia-célula contém [OHT”, o valor de Eº se refere a [OH] = 1 mol dm”, logo a notação Eºfon |-1 
(veja o Boxe 8.1). 


Meia equação de redução F ou Eion j/V 
Li+(aq) + e = Li(s) —3.04 
Cs+(aq) + em = Cs(s) —3.03 
Rb*(aq) + e7 = Rb(s) —2.98 
K'(aq) + e7 = K(s) LU, 
(a2*(aq) + 267 = (a(s) —2.87 
Na*(aq) + e7 = Na(s) —2.71 
La**(aq) + 367 = La(s) —2.38 
Mg% (aq) + 267 = Mg(s) —2.37 
Y3+t(aq) + 367 = Y(s) —2.37 
Sc*(ag) +367 = Sc(s) —2.03 
AP+(aq) + 367 = AI(s) —1.66 
[HP0]” (aq) + 2H50(1) + 2e7 = [HP0>] (aq) + 3[0H]" (ag) —1,65 
Ti?+(aq) + 267 = Ti(s) —1.63 
Mn(0H)>(s) + 267 = Mn(s) + 2[0H]” (aq) —1,56 
Mn% (aq) + 267 = Mn(s) —1,19 
V** (ag) + 267 = V(s) —1,18 
Te(s) + 27 = Te? (ag) —1.14 
2[S0]” (aq) + 2H,0(1) + 267 = 4[0H] (ag) + [5,04]? (ag) —1.12 
[S0,]? (aq) + H,0(1) + 287 = [505]* (aq) + 2[0H] (ag) —0.93 
Se(s) + 267 = Se? (ag) —0,92 
Cr”*(ag) + 267 = Cr(s) —0.91 
2[N0;] (aq) + 2H,0(1) + 2e7 = N,0,(9) + 4[0H]-(aq) —0.85 
2H,0(1) + 267 = H(9) + 2[0HI (aq) —0.82 
Zn?+ (aq) + 267 = Zn(s) —0,76 


Cr*(aq) + 367 = Cr(s) —0,74 


S(s) + 2eT = S% (ag) 

INO,]"(aq) + H20(1) + e” = NO(g) + 2[0H]- (aq) 
Fe’t(aq) + 27 = Fe(s) 

Cr+ (aq) + e7 = (rag) 

Ti+(aq) + e7 = Ti+ (aq) 

PbSO,(s) + 267 = Pb(s) + [S0,]2-(ag) 

Ti+(aq) + e = TI(s) 

Co?* (ag) + 267 = Co(s) 

HsPOs(ag) + 2H*(ag) + 2e7 = HsPOs(ag) + H20(1) 
V*(aq) + e” = V+ (aq) 

Ni2+(ag) + 287 = Nils) 

2[S0,]-(aq) + 4H*(aq) + 267 = [5,05]2(ag) + 2H,0(1) 
0,(9) + 2H,0(1) + 267 = H;0;(aq) + 2[0H]-(aq) 
Snº*(aq) + 287 = Sn(s) 

Pb?+(ag) + 2e- = Pb(s) 

Fe**(aq) + 3e7 = Fe(s) 

2H*(ag, 1 mol dm?) + 267 = H; (g, 1 bar) 

[N0;] (aq) + H20(1) + 2e = [NO,]-(ad) + 2[0H]-(ag) 
[5,06]"-(aq) + 267 = 215,05] (ag) 

[Ru(NH5)6]* (aq) + e7 = [Ru(NHs)s]* (ag) 
[Co(NHs)e]* (aq) + e7 = [Co(NH)6]* (ad) 

S(s) + 2H* (aq) + 2eT = H;S(ag) 

2[N0;] (aq) + 3H,0(1) + 4e7 = N,0(9) + 6[0H]-(ad) 
Cu (aq) + e7 = Cu"(ag) 

Snº*(ag) + 267 = Sn (aq) 

[S04] (aq) + 4H+(aq) + 267 = H;S0:(ag) + H,0(1) 
AgCl(s) + e7 = Ag(s) + CI- (aq) 

[Ru(0H>)6]** (aq) + e7 = [Ru(OH>)e]”* (ad) 
[Co(bpy);] + (aq) + e7 = [Co(bpy);]1 (aq) 

Cu?* (aq) + 267 = Cu(s) 

[V0] (aq) + 2H*(aq) + e” = Vê*(ag) + H,0(1) 
[C10,]-(aq) + H,0(1) + 287 = [C10;]-(ag) + 2[0H]-(ag) 
[Fe(CN)o]”(aq) + e” = [Fe(CN)g]* (aq) 

0,(9) + 2H,0(1) + 4e- = 4[0H]-(ag) 


Cut (aq) + e = Cu(s) 


—0,48 
—0,46 
—0.44 
—0,41 
—0.37 
—0,36 
—0,34 
—0,28 
—0.28 
—0.26 
—0.25 
—0,22 
—0.15 
—0,14 
—0.13 


—0.04 


+0.01 
+0.08 
+0,10 
+0.11 
+0,14 
+0,15 
+0,15 
+0,15 
+0,17 
+0,22 
+0,25 
+0.31 
+0.34 
+0.34 
+0.36 
+0.36 
+0.40 


+0.52 


|(aq) + 267 = 2I"(ag) 

[5,06]2-(aq) + 4H+(aq) + 267 = 2H,50(ag) 
H;As0,(aq) + 2H*(ag) + 267 = HAs0,(ag) + 2H,0(1) 
[MnO,]-(ag) + e7 = [Mn0,]2-(ag) 

[Mn0,]"(aq) + 2H,0(aq) + 3e7 = Mn0,(s) + 4[0H]"(ag) 
[MnO,]- (aq) + 2H,0(1) + 267 = Mn0,(s) + 4[0H]-(ag) 
[Br0;)"(aq) + 3H,0(1) + 6e- = Br (aq) + 6[0HI" (aq) 
0,(9) + 2H*(aq) + 287 = H,0;(ag) 

[BrO] (aq) + H,0(1) + 2e7 = Br(aq) + 2[0HI (ag) 
Fe**(aq) + e7 = Fet (aq) 

Ag*(aq) + e7 = Ag(s) 

[CIO]-(aq) + H,0(1) + 287 = CI- (ag) + 2[0H]-(ag) 
2HNO,(aq) + 4H*(ag) + 4€7 = H,N,0,(aq) + 2H,0(1) 
[HO,]"(aq) + H,0(1) + 267 = 3[0HI” (ag) 

[NOs]-(aq) + 3H*(ag) + 267 = HNO,(aq) + H,0(1) 
Pd?+ (ag) + 2e7 = Pd(s) 

INOs]-(aq) + 4H*(ag) + 367 = NO(g) + 2H,0(1) 
HNO;(aq) + H*(aq) + e7 = NO(g) + H,0(1) 
[V0,]*(aq) + 2H*(ag) + e7 = [V0] (ad) + H,0(1) 
[Fe(bpy)3]º*(ag) + e7 = [Fe(bpy);J* (ad) 

[I0:]-(aq) + 6H*(aq) + 6e7 = (ag) +3H,0(1) 
Br(aq) + 2e7 = 2Br (ag) 

[Fe(phen);]*(aq) + e7 = [Fe(phen);]?*(ag) 

Pt?* (ag) + 267 = Pt(s) 

[C10,]-(ag) + 2H*(aq) + 287 = [C103]-(ag) + H,0(1) 
2[I0;]-(aq) + 12H+(aq) + 1067 = Ib(ag) + 6H,0(1) 
0,(9) + 4H*(aq) + 4e7 = 2H,0(1) 

Mn0>(s) + 4H*(aq) + 267 = Mn++ (aq) + 2H,0(1) 
TB+(aq) + 267 = Ti+ (aq) 

2HNO,(aq) + 4H*(ag) + 4€7 = N,0(9) + 3H,0(1) 
[Cr,0,]2-(aq) + 14H*(ag) + 6e- = 2Cr+(aq) + 7H,0(1) 
Cl(aq) + 287 = 2Cl-(aq) 

2[C104]-(ag) + 16H*(ag) + 1487 = CI(ag) + 8H,0(1) 
[C10,]-(aq) + 8H*(ag) + 8e7 = (I-(ad) + 4H,0(1) 


[Br0s]"(aq) + 6H*(aq) + 6e7 = Br” (aq) + 3H50(1) 


+0.54 
+0,56 
+0,56 
+0.56 
+0,59 
+0.60 
+0,61 

+0,70 
+0,76 
+0,77 
+0,80 
+0,84 
+0,86 
+0,88 
+0,93 

+0,95 
+0,96 
+0,98 
+0,99 
+ 1.03 
+ 1,09 
+ 1.09 
+1.12 
+1.18 
+1,19 
+ 1,20 
+1.23 
+1.23 
+ 1.25 
+1.30 
+1.33 
+1,36 
+1.39 
apl; 


+ 1.42 





2[C103] (aq) + 12H*(ag) + 10e7 = Cl(aq) + 6H,0(1) + 1.47 


HOCI(aq) + H*(aq) + 2e7 = Cl-(aq) + H,0(1) + 1.48 


Mn?+(aq) + e7 = Mn?*(ag) + 1.54 


[Mn0,]"(aq) + 4H* (aq) + 387 = Mn0,(s) + 2H,0(1) +1.69 


Ce4*(aq) + e = Ce**(ag) +1.72 


H,0>(aq) + 2H+(aq) + 267 = 2H,0(1) +1.78 


[5,0] (aq) + 267 = [S0,]? (ag) +2.01 


Xe0s(aq) + 6H*(aq) + 6€7 = Xe(g) + 3H,0(1) +2.10 


H,Xe0;(aq) + 2H+(aq) + 267 = Xe0;(aq) + 3H,0(1) +2,42 























Apêndice 12 


Entalpias de ligação selecionadas 





C=C 598 Br-Br 193 C-Br 285 





P-P 200 As—H 247 Si=0 642 





Respostas dos problemas não descritivos 





CAPÍTULO 1 


1.1 
12 
1.3 


1.4 
1.6 
L7 
1.8 
1.10 
1.11 
1.12 


1.13 


1.14 
1.16 
1.17 
1.18 


1.19 


1.21 
1.22 


1:23 


1.24 
1.26 


1.28 
1.30 
1.32 
1.33 


1.36 
1.45 


Cada isótopo: 24 e, 24 p; 26, 28, 29 e 30 n, respectivamente. 

Somente um isótopo, por exemplo, P, Na, Be. 

(a) “Al, 13 p, 13 e, 14 n; (b) 2Br, 35 p, 35 e, 44 n; $1Br, 35 p, 35 e, 46 n; (c) ; aTe, 26 p, 26 e, 28 n; 

D, 26 e, 30 n; $;Fe, 26 p, 26 e, 3] n Fe, 26 p;, 26 6,32 n. 

Admitimos que o °H pode ser ignorado; % de !H = 99,2, % de H = 0,8. 

(a) 1,0 x 10? m, infravermelho distante; (b) 3,0 x 101º m, raios X; (c) 6,0 x 107 m, visível. 

(a), (e) Lyman; (b), (d) Balmer; (c) Paschen. 

266 kJ mol! 

Para n = 2, r = 211,7 pm; para n = 3, r = 476,4 pm. 

(a) A energia aumenta; (b) tamanho aumenta. 

(a)n =6,1=0, m = 0; (b)n = 4,1 =2, m =-2;n=4,l=2,m=-l;n=4,1=2, m =0;n=4,l=2, m= l; 

n=4,1=2,m=2. 

(a) O mesmo valor de n; (b) o mesmo valor de /; (c) valores diferentes de m; n=4,/=1,m;=-l;n=4,lI= 

lLm=0;n=4,/=1l,m=-l. 

(a) 1; (b) 3; (c) 1; (d) 2; (e) 0; (1) 2. 

(a)n=1,/=0,m,=0;(b)n=4,/=0,m;-0;(c)n=5,/=0,m;=0. 

ep [=l,m=-1;n=3,]=1,m=0;n=3,]=1,m=l. 
14fn=4,/=3,m=3;n=4,]=3,m=-2;n=4,1=3,m=-ln=4,/=-3,m=-0n=4,/=3,m=1]; 

n=4,1=3,m=2;n=4,1-=3,m=-3. 

(b); (e). 

—146 kJ mol"!; mesma energia. 

n=1,E=-1312:n=2,E=-328,0;n-3,E=-145,8;n-=4,E=-82,00;n-=5, E=-52,50 kJmol!; quanto 

maior é o valor de n, mais elevado (menos negativo) o nível de energia; os níveis de energia se aproximam 

entre si quando n aumenta. 

Spin emparelhado representado por m, = =; n = 5, L= 1, m= —1, m; = +}; n = 5, l= 1, m= 0, m, = +4; n = 5, 

l=1, m= 1, m, = 4 

ls < 2s < 3s < 3p < 3d < 4p < 6s < 6p. 

Elétrons do caroço escritos em [ ]: (a) [l1s?2s°2p°]3s!; (b) [1s7]2s°2p; (©) [1s7]2s°2p; (d) 

[1522522pº3s23p“]4sº3d!. 

1s2s*22p!:;n=1,1=0,m;=0;m,=bn=1,/=0,m;= ea t: n=2, l =0, m= 0; m, =Ł; n= 2, l= 0, mı 

=0; m =$; n=2, l= 1, m= AE ou —1); m, = £ ou — 

Diagramas de níveis de energia semelhantes ao de Fig. 1 15 mostrando as configurações: (a) 2522pº: (b) 

3s23p!: (c) 3832. 

(a) Snº*(g) — Sn (g) + e; endotérmico; (b) Al (g) — A+ (g) + 3e-. 

Grupo 1. 

(a) +657 kJ mol”. 

(b) 5,09 x 10!4 s~., 


56 
; 3g 6, 26 


CAPÍTULO 2 





22 
23 
2.6 
2 
2.9 
2.10 
2.13 
2.15 
2.16 


(a) Simples; (b) simples; (c) dupla; (d) simples. 

(a) e (c) 

(b) A teoria da LV prediz que todos são diamagnéticos. 

(a) Simples; (b) simples; (c) dupla; (d) tripla; (e) simples. 

(a) £ 1; (b) sim (H: e [He,]”' são isoeletrônicos). 

(b) 05, 2,0; [05]", 2,5; [05], 1,5; [05]”, 1,0. (c) O2, [05]* e [05]. 

(a) [NO2]; (b) [02]7; (c) [BrF 67. 

(a) Polar, Nº —Hº*: (b) polar, Fº —Br°*; (c) ligeiramente polar, C™—H®+; (d) polar, P*—-CIº”: (e) apolar. 
HF e [OH]; CO; e [NO2]; NH; e [H30]; SiCl; e [AICL]. 


Lek 


2.19 


2.20 


2.22 


223 


2.24 


aa 


2.28 


2.30 


2.32 


(a) Angular; (b) tetraédrica; (c) piramidal triangular; (d) bipiramidal triangular; (e) piramidal triangular; (f) 
bipiramidal pentagonal; (g) linear; (h) angular; (1) plana triangular. 

(a) Angular, polar; (b) linear, apolar; (c) angular, polar; (d) plana triangular, apolar; (e) bipiramidal 
triangular, apolar; (f) plana, polar; (g) plana, apolar; (h) linear, polar. 

(a) Plana triangular; nenhum isômero; (b) tetraédrica; nenhum isômero; (c) bipiramidal triangular; Me, 
localizado axial ou equatorialmente; (d) octaédrica; cis ou trans. 

(a) trans; (b) NSF3, não tem nenhum par isolado sobre o S; (c) três pares isolados preferem ocupar sítios 
equatoriais em um arranjo bipiramidal triangular. 

(a) Molécula piramidal de base quadrada; (b) o elétron 4s no K está mais blindado da carga nuclear; (c) Bhl, 
não tem nenhum par isolado. 

(a) O segundo elétron é removido de um íon carregado positivamente; (b) o isômero trans é convertido em 
cis; (c) HOMO degenerado ng* (3p) 'ne*(3p,)'. 

(a) [PCL]”, tetraédrica, nenhum estereoisômero; [PCl F;] , octaédrica, estereoisômeros. 

(a) 1; (b) 1; (c) 1; (d) 2; (e) 2. 

(b) SO, angular; NH; piramidal triangular; N20 linear; CH, tetraédrica; CO, linear; (c) O» (diradical); NO; 
(f) elementos do grupo 18. 

(b) Ambas são polares. 


CAPÍTULO 3 


3.1 


3.3 
3.4 
3.5 
3.6 
3.7 
3.8 
3.9 
3.10 


3.11 
3.12 
3.14 
3.15 
3.16 
3.17 
3.19 
3.20 
3.21 
Do 
3.23 
3.26 
3.28 
3.30 
3.33 
3.42 


(a) Plana triangular; apolar; (b) angular; polar; (c) piramidal triangular; polar; (d) linear; apolar; (e) 
tetraédrica; polar. 

(a) Cs; (b) C2; (c) Cs; (d) C3. 

Angular; E, C2, Oy eo. 

Eixo C bissetando a ligação O—O. 

Identificadores C3, C2 (x3), On € oy (x3). 

(a) Perda do eixo C}, dois eixos C>, dois planos o; (b) perda do eixo C}, plano oy; (c) plano op. 

(a) NH5, PBr;, [S04]; (b) SO3; A1Cl;; [NO;F. 

[ICL |; XeF4. 

(a) 2 (disfenoidal ou gangorra); (b) 2 (angular); (c) 9 (octaédrica); (d) 2 (disfenoidal ou gangorra); (e) 2 
(angular); (f) 4 (plana triangular). 

(a) Semelhante a do etano; (b) alternada; (c) sim, no ponto médio da ligação Si-Si; (d) eclipsada; (e) não. 
(a) Não; (b) não; (c) sim; (d) não; (e) não; (f) sim; (g) sim; (h) não. 

em 

Linear. 

Cage 

Estrutura em forma de T. 

(a) e (e) Ta; (b) e (d) Cay; (€) Cav. 

(a) Coy; (b) sim. 

h. 

(a) 3; (b) 9; (c) 4; (d) 3; (e) 6. 

(a) 3; (b) 2; (c) 4; (d) 3; (e) 2; (1) 3. 

Ta. 

(a) 18; (b) Biu; Bau; Bau. 

Arg; Big; E, (ativa no IV). 

(a) Dzn; 41'; A1'; A2"; E"; (b) 3 bandas no Raman. 

(e) 4,3 x 101 moléculas. 


CAPÍTULO 4 


4.3 


4.5 
4.6 
4.7 
4.11 
4.14 
4.15 


UV: 250—400 nm; VIS: 400-750 nm; 392 nm fica no UV, mas a extremidade da banda larga de absorção se 
situa no visível. 


re Z vd, 

[bpyH] Cr. 

2, 

[Ph;PO + HJ"; 154,0 surge a partir de [NOBA + HJ”. 

(a) Atribuímos ao pico mais intenso 100%; (b) [M + HT, [M + Naf. 
(a) +2; (b) [M — CIT; (c) [M — C1 + L + HT (o ligante é L>). 


4.16 


4.17 
4.25 
4.29 
4.30 


4.31 
4.32 
4.33 


4.34 


4.35 


4.36 


4.39 
4.40 
4.41 
4.42 
4.43 
4.44 
4.46 
4.47 
4.54 
4.55 


4.57 
4.65 


(a) Modo positivo: [Me,4Sb]*; modo negativo [Ph SbCl]; (b) [MesSb]”, tetraédrico; [Ph,SbCL], 
octaédrico, isômeros trans e cis, o espectro de massa não fornece informações sobre isômeros. 

[PtCLL,]; [M+Na]”; [M+HT; [M-CI]”; [LHT 

(a) 569 nm é no visível; parece roxo; (b) 569 nm; (c) 0,96. 

Jpr € Jpy > Juy (para pares de núcleos diretamente ligados). 

2 ambientes de "°C; cada °C acopla com três !ºF equivalentes; o maior valor de Jcr é decorrente do !ºF 
diretamente ligado ao PC e o menor valor de Jcr é decorrente do acoplamento de longo alcance. 

Dupleto para Ph,)PH com Jpy grande; simpleto para PPhs. 

(a) Acoplamento de *!P a 9 !H equivalentes: (b) dupleto com Jpy = 2,7 Hz. 

(a) Acoplamento a dois !H equivalentes dá tripleto; (b) somente 4,7% dos !H terminal estão ligados ao Si; 
observamos simpleto com sobreposição de dupleto (Jsm = 194 Hz); intensidades relativas das três linhas 
2,35:95,3:2,35. 

(a) Quarteto binomial; acoplamento a três !H equivalentes; (b) dupleto de quartetos; acoplamento a um °!P 
(dá dupleto) e a três !H equivalentes (dá quarteto). 

(a) Disfenoidal ou gangorra; (b) a estrutura estática em 175 K contém dois F equatoriais e dois axiais dando 
dois tripletos (Jr); em 298 K, um processo fluxional faz todos os !°F equivalentes. 

Consistente para todos com exceção de (b); o modelo RPECV prediz que o PF; é bipiramidal triangular com 
dois ambientes de F, razão 2:3. 

S1CL, SiCl Br, S1CLBr,, S1CIBr; e S1Br, presentes. 

3 ambientes *!P 2:1:2, com J(C'PSIP). 

Dupleto (satélites) sobreposto ao simpleto. 

Um sinal para SeS}, 1,2-Se2S6, 1,3-Se2S6; 2 para 1,2,3-SesSs e 1,2,3,4-SesS4; 3 para 1,2,4- e 1,2,5-SesSs. 
Acoplamento a "B, 7 =: quadrupleto 1:1:1:1. 

O grupo Me troca na escala de tempo da RMN. 

(a) Acoplamento a *!P; (b) 33,8% de *!'P acopla a "Pt (1 = 1). 

(a) Tripleto surge do grupo CH3; acoplamento a dois *!P equivalentes; (b) 3. 

(a) 4; (c) A(&Cu) = 140 G; A(“Cu) = 150 G; (d) g = 2,07. 

(a) g = 2,00; (b) Fig. 4.40a; (c) a partir da Fig. 4.40a, 4, = 4, = 30 G; a partir da Fig. 4.40b, 4, = 50 G, 42 = 
10 G. 

(a) g1 = 4,25; g, = 3,43. 

(a) Enriquecimento completo dá um deslocamento de 2130 em. 


CAPÍTULO 5 


5.1 


92 


5.4 
do 
5.6 
5.7 
5.8 


5.9 


5.16 


(C) Wsp híbrido = C1W2s T C2Wapx € Ysp híbrido = C3W/os — Cayopx; para 2s, cy = c3 e a normalização significa que para 


2 2 a a — a l 
25: C Te = |, uma vez que ĉj = ĉ4, ĉj = É = Aa. 
(b) Começamos com três equações com nove coeficientes; cı = c4 = c7 e a normalização significa que cı? + 
c M F 7i = ], dando į = ĉ4 = č = Et Outros valores de c são determinados do mesmo modo. 


(a) Diagramas devem mostrar as combinações: (s +p tdr v);(s-prtde v)(s+p,- dev); (s— py— de 
-y ); (b) cada um é 25% de s, 50% de p, 25% de d. 

(a) sp”; (b) sp°d; (c) sp”; (d) sp”; (e) sp'd; (£) sp'd”; (g) sp; (h) sp”. 

(a) sp”; (b) sp”. 

(a) Bipiramidal triangular. 

(c) [COs]” é isoeletrônico e isoestrutural com [NO3]; a resposta deve parecer com a do Exemplo Resolvido 
3.2 

(a) Linear; (b) sp; (c) formação de ligação o usando C sp e O sp”; deixa dois orbitais 2p ortogonais sobre o 
C; forma-se uma ligação 7 usando um orbital 2p sobre cada O; (d) 2; (e) veja o 5A; sim. 

0 — C — U Í 


EJ 


(5A) 


[NH,]' é isoeletrônico com o CH4; a descrição da ligação no [NH,]" é essencialmente a mesma que aquela 
para o CH4. 

(a) Ignorando pares isolados, veja o 5B; não, todas as ligações são 2c-2e; (b) a partir dos diagramas OM: 
ordem de ligação no L = 1; ordem de ligação no [[]' = 1 (diagrama OM semelhante àquele para H20); 
ordem de ligação no [I;] = + (diagrama OM semelhante àquele para XeF,). 


22 
5.23 
5.24 
5.25 
A) 


5.28 
5.29 
5.30 


(a) sp”; (b) Ta. 

(a) Um 2p por C; (b) azu, eg, Dou. 

(b) Dan. 

sp”; diagrama (a), ligação 7, a2"; diagrama (b), não ligante, um de conjunto e"; diagrama (c) C-O 0*, ay”. 

(a) [H30]", C3v; C2H4, Dan; CH>CL, Cav; SO3, Dan; CBra, Ta; [C14], Dan; HCN, Cox: Bro, Don; (b) alternada; 
(c) a. 

(a) On; Dan. 

(b) Czy. 

(a) 19,59% em massa; (f) ligação coordenada. 





CAPÍTULO 6 


6.2 

6.3 

6.4 

6.14 
6.15 
6.16 
6.18 
6.19 
6.21 
6.22 
6.23 


6.25 


6.26 


6.29 


6.30 
6.32 


(a) 12; (b) 12; (c) 8; (d) 12 (o mesmo que acc); (e) 6. 

(a) Maior a temp. a forma é a rede ccc; polimorfismo; (b) veja o texto para a transição B — Sn-o. 

(a) £ Con(s) — Co(g). 

(b) —662 kJ mol-1. 

Arede Hº(298K) = -2050 kJ mol! = AU(O K). 

(a) 609 kJ mol!; (b) 657 kJ mol". 

(a) 621,2 kJ mol!; (b) 632,2 kJ mol"!. 

Exotérmico: (a); (e). 

(a) 4; (b) 1,79 x 1022 cm”; (c) 2,17 g cm”. 

(b) 7,29 x 102 cm”; 6,81 g em; 2%. 

(a) Sítios vagos Ca” e CI têm que estar na proporção 1:2; (b) veja a Fig. 6.28; (c) sítios semelhantes Ag” e 
Cd”*; substituição do Ag! pelo Cd”* faz com que apareça um desequilíbrio de cargas que é contrabalançado 
por uma vacância Ag”. 

Criação de um buraco positivo quando o elétron salta do Ni?” para o Ni?*, quanto mais Li” é incorporado, 
mais sítios Nit são criados e aumenta a condutividade. 

Para pequenos desvios da estequiometria, [Ni*] e [07] são aproximadamente constantes, de modo que K = 
[No +]/p(05). Uma vez que [0+] = HNP] K « [NººT%/p(O>) com condutividade œ [Ni?"] e assim « 
p(O,)"º. 

(a) Mudança de fase, ccc para cfc. 

Veja a Fig. 21.5;Re=8x1:0=12x4. 

Na, metal; Cdl}, estrutura em camadas; sítio octaédrico, hexacoordenado; Si dopado com Ga, semicondutor 
extrinseco; NaS, estrutura antifluorita; perovskita, óxido duplo; CaF, estrutura da fluorita; GaAs, 
semicondutor intrínseco; wurtzita e blenda de zinco, polimorfos; SnO,, cassiterita. 





CAPÍTULO 7 


7.1 
TZ 
14 
7.9 
7.11 
T12 


7.13 
7.15 
7.16 
7.20 


(a) 0,18; (b) 3,24 x 107. 

O menor pK, se refere a perda do primeiro próton e assim por diante. 

(b) pKo(1) = 3,29; pk(2) = 6,44. 

(a) Básico; (b) anfóteros; (c) ácido; (d) ácido; (e) anfóteros; (f) ácido; (g) anfóteros; (h) anfóteros. 
(a) [Ag'][CI]; (b) [Ca] [COS]; (c) [Ca [FT 

(a) Ko: b) Kg: (0) V T 

2,40 x 10? g. 

(a) 5,37 x 1018: (b) 1,10 x 10º. 

(a) F; [S04]^; [Fe(OH2);(OH)]*”*; NH3; (b) H2504; [PH4]*; NHº, HOBr; (c) [VO(OH>)] (ou VO”). 
(a) 1,37 x 10º g por 100 g de H20; (b) 2,01 x 10!! g por 100 g de solução. 





ADO 


7.26 
die 
7.28 


1:29 


7.30 


7.31 


7.33 


7.34 
7.36 


M(OHs)Lo | ÂM(OH5)aLy | 
IM(OH,)sL*]L] + [M(OH;);L;=+][L] 
i) g, = MOHL]. g IM(OHo)hLA] 
MOMO [M(OH)6*]L] 
(b) -50; —46; -34 kJ mol. 
(a) 3; (b) 3; (c) 3; (d) 4; (e) 6. 
(a) Co** duro; dureza: O, N > P > As-doador; (b) Zn?* duro favorece formação de complexo com F` duro; 
(c) Cr”* duro combinado com P doador relativamente mole dá ligações Cr-P relativamente fracas. 
(a) Pd(II) mole favorece átomos doadores moles; o efeito quelato é o fator para ligantes bidentados; (b) 
EDTA? é hexadentado com N e O-doadores duros, forma cinco anéis quelatos no [M(EDTA)]r: doadores 
duros favorecem Mº*. 
(a) H?O pode atuar como ácido ou base; (c) 2,17 x 10° g. 
(a) Li" é o menor íon 1 M” do grupo com a maior densidade de carga; (b) seis anéis quelatos; (c) Au'(ag) + 
2[CNT (ag) = [Au(CN)]; -222 kJ mol". 
(b) Kps = 10?! 
(a) Ka = 4,57 x 10%. 
(e) Kı = 10%; K = 5,0 x 10º. 


(a) Ka — 


CAPÍTULO 8 


8.1 


8.2 
8.3 


8.4 


8.5 


8.7 
8.8 
8.9 
8.10 
8.11 
8.13 
8.14 
8.15 


8.20 
8.22 


8.23 
8.24 
8.26 
8.28 
8.29 
8.30 


8.35 
8.37 


(a) Ca, +2; O, -2: (b) H, +1; O, —2; (c) H, +1; F, —1; (d) Fe, +2; Cl, —1; (e) Xe, +6; F, —1; (1) Os, +8; O, —2; 
(g) Na, +1; S, +6; O, —2; (h) P, +5; O, -2; (1) Pd, +2; C1, —1; 0) C1, +7; O, -2; (k) Cr, +3; H, +1; O, —2. 

(a) Cr, +6 para —3; (b) K, O para +1; (c) Fe, +3 para 0; Al, O para +3; (d) Mn, +7 para +4. 

Todas as reações são redox com exceção de (c), (e) e (h); para redox, red = reduzido, ox = oxidado: (a) N, 
red; Mg, ox; (b) N, ox; O, red; (d) Sb, ox; F em F3, red; (f) C, ox; O em O», red; (g) Mn, red; dois Cl, ox. 

As variações são: (a) N, 2 x (-3): Mg, 3 x (+2); (b) N, 2 x (+2); O, 2 x (2): (d) Sb, +2; F, 2 x (1); ® C, 2 
x (+2); O, 2 x (—2); (g) Mn, -2: CI, 2 x (+1). 

(a) 2Ag'(ag) + Zn(s) > 2Ag(s) + Zn” (aq); E ceia = 1,56 V; AG? = —301 kJ por mol de reação; (b) Cls(aq) + 
2Br (aq) — 2CI(ag) + Bro(aq); E ceia = 0,27 V; AGº = —52,1 kJ por mol de reação; (c) [Cr20;] (ag) + 
14H'*(ag) + 6Fe” (aq) — 2Cr*'(ag) + 7H,0(]) + 6Fe(ag); E cena = 0,56 V; AGº = -324 kJ por mol de 
reação. 

(a) +1,48; (b) +1,34; (c) +1,20 V. 

(a) 1,08 V; (b) -208 kJ mol!; (c) cineticamente estável; aditivos atuam como catalisadores. 

0,34 V. 


(a) +0,74 V; (b) menos facilmente (AGº é menos negativo). 
—0,15 V. 
K = 10º. 
(c). 
AGº(298 K) = 41,5 kJ mol!; desproporcionamento do CuCl precipitado é termodinamicamente 
desfavorável. 
(a) 
0,99 2 +0.34 P 0.26 . 1,18 

[vO] —— [V0] —— VT — VT — yV 
(b) Nenhuma espécie desproporciona. 
(a) 1,22 V. 


(a) A¢G°(K*; aq) = -282,7 kJ mol!.; 

A¢G°(F;; aq) = -276,9 kJ mol !; (b) -21,8 kJ mol!; (c) A,aGº é significativamente negativo e, portanto, a 
solubilidade do KF em água é relativamente alta. 

6,00 x 10. 

(a) [C104]; (b) CI. 

(a) +1,84 V. 

(a) —0,78 V; (b) 0,06 V. 

(b) +0,95 V; +1,54 V; (c) +0,59 V; -56,9 kJmol!. 

(a) p([Fe(phenh p/p ([Fe(phen)s:|) = 1,2 x 10%; (b) [MnO,] é instável em relação ao 
desproporcionamento. 

(b) E° anodo = —1,25 V; Eº catodo = +0,34 V; (c) 1,59 V; -307 kJ mol. 

(a) 0,97 V; —560 kJ mol"! para a reação 3Ag2S + 2A1 = 6Ag + 3S% + 2AÙ*; (b) ALS; + 6H,0 —> 2AI(OH); 
+ 33H58. 





CAPÍTULO 9 


9.3 Polar: (a); (b); (c); (d); (e); (D; (b); G); 0). 

9.4 (a) 2KI + Zn(NH2); (b) K2[Zn(NH2)4]; (c) GeH, + 2MgBr, + 4NH;3; (d) [NH4] + [CH5CO,T; (e) Na20;; 
NaO; (f) K[HC=C] + NH3; em solução aquosa, CH;CO,H dissocia somente parcialmente. 

9.5 (a) Zn + 2NaNH, T 2NH; > Na,[Zn(NH5)4] T H, [Zn(NH>)4]- J 2[NH4]' —> [Zn(NH5), E 4NH, Zn(NH5), 
T 2NH4l —> [Zn(NH;)4]l2. 
(b) Em água: 2K + 2H,0 — 2KOH + H;; em NH; líquida, em baixas concentrações: forma 
K*(NH;3) + e (NH); 
posteriormente, 2NH; + 2e — 2[NH5| + Ho. 

9.6 (a) HNNH;; (b) HgsNo; (c) O-NNH;; (d) MeNH.;; (e) OC(NH2); (1) [Cr(NHs)]Ch. 

9.7 AlF; + NaF > Na[AlF,| (solúvel em HF líquido) Na[AlF4] + BF; — AlFs(precipitado) + Na[BF4]. 

9.8 Espécies formadas: (a) [CIF,]" + [HF]; (b) [MeOH;]" + [HFN]; (c) [EtOHT]' + [HF]; (d) Cs" + [HE]: 
(e) Sr? + 2[HF*]'; (£) [HF] + [CIO,]. 

9.9 (a) H8,0, + HSO, — [H;5SO4]' + [HS,04]”; (b) ácido relativamente forte. 

9.12 (a) Ph,C=CH, + HCI = [Ph,CCHs]' + CI; o equilíbrio é então perturbado por: CI + BCl; — [BCL,| com 
um aumento na condutividade, mas adição posterior de BCl; não tem nenhum efeito. 
(b) A = K2SnF6; x=4. 

9.15 (a) Al-Cl] terminal e em ponte são ligações de 2c-2e; ligação localizada; 
(b) [ALCL| + AICI; = [ABC]. 

9.20 (a) BFs; SbFs; (b) agente oxidante e o F` é o receptor; (c) Na + N20, — NO(g) + NaNO;. 

9.21 [F] = [Ga(NHo)4]; MT = [Ga(NH)]. 

9.22 (a) 2SbCl; = [SbCL]' + [SbCl]; (b) AgNO; + NOCI — AgCl + N,04; (c) Cr(NH5)3; [Cr(NH3)6]>*, 
[Cr(NH,)4] 

9.24 (b) Bipiramidal triangular e piramidal de base quadrada; pouca diferença de energia. 


CAPÍTULO 10 


10.2 (b) DC — CD; NCD) 
/ y 
C D — 
D;C “o AD N 

10.3 1:1:1 sinal de três linhas. 

10.4 Amostra contém pequenas quantidades de CD>HCN; acoplamento spin-spin !H-2H dá um sinal 1:2:3:2:1; 
CDH,CN e CH5CN presentes em quantidades desprezíveis. 

10.5 Reagir DO + AlCl, para preparar DCI; então Li/AlH4] + DCI; medida acurada de M,, ou da massa 
específica da água formada na combustão. 

10.6 Em soluções diluídas, ter-BuOH = monomérico; 3610 cm! devido a v(OH); em soluções mais 
concentradas, associação por ligação de hidrogênio enfraquece a ligação covalente O-H; banda (larga) é 
deslocada para menor frequência. 

10.7 MCI + HCl = M[HCh] a posição de equilíbrio é governada pelas energias de rede relativas do MCI e 
M[HCh)1. 

10.10 (a) KH + NH; = KNH, T Ho; 
KH + EtOH > KOEt + Hs. 

10.11 (a) 2H,0 > 2H, + 03: 
(b) 2LiH > 2Li + Ho; 
(c) CaH, + H2O > Ca(OH) + H;; 
(d) Mg + 2HNO; — Mg(NO3) + H> 
(e) 2H, T O, —> 2H50:; 
(f£) CuO + H2 EM Cu + H20. 

10.12 HO; é cineticamente estável. 

10.13 (b) Mg: coordenação 6; octaédrica; H: coordenação 3; plana triangular. 

10.14 Razão entre os números de coordenação: Al:H, 6:2; estequiometria 1:3. 

10.19 (b) -3557 kJ mol. 

10.20 (b) O-:--H----O simétrica na unidade [H50+]"; quatro H2O ligação de hidrogênio (provavelmente interações 
assimétricas) a átomos de H do [H505]' central; (c) o estiramento simétrico no IV é inativo para XY; Dan, 
mas ativo para XY3 C3,. 

10.21 (a) -401 kJ mol. 

10.22 (b) SiH; + LiAICL; H + K[PPh5]; LiAlIH, + 3LiCl. 








o 


10.23 BeH,, cadeia polimérica; [PtH,]”, plana quadrada; NaH, hidreto salino; [NiH4]”, M(0); [PtH], M(V); 
[TcHs]”, prismático triangular triencapuzado; HfH,,, não estequiométrico; AlH5, rede 3D com centros 
metálicos octaédricos. 

10.24 (a) Ligação de hidrogênio, estrutura do tipo wurtzita para ambos; (b) a viscosidade diminui quando o 
número de ligações de hidrogênio por molécula diminui; (c) a ligação de hidrogênio mais forte no dimero na 
fase vapor do que no líquido abaixa AvapS; (d) pKa(2) para o ácido maleico é maior porque a interação de 
ligação de hidrogênio impede a dissociação do H”: 

f o 
f 
DC C= 0 


K = 
QH ' Q 


10.26 (a) 7,47%; (b) 5,60%. 
10.28 (e) Eletrodeposição (eletrólise e coleta no catodo). 





CAPÍTULO 11 


(b) ns!. 
11.6 (a) 40 pr Mi ei de 18 Ar: (b) 0,57dm?; admite-se que o decaimento é através do caminho em (a), 








19 
mas veja a Eq. 11.2. 

11.8 Dá LiF e Nal. 

11.9 Troca de haleto entre [PtCl,]? e KBr ou KI. 

11.12 (a) Nº inteiramente na unidade, Li* por unidade = 6 x 1 = 2; (b) consideramos as duas camadas 1 e 2 para 
obter LisN. 

11.14 Desproporcionamento. 

11.15 (a) [O2] ; (b) [05]; (c) [05]; (d) [Na]; (e) N3; ®© Na”. 

11.17 (a) [C=NT' 1soeletrônico com CO; ligação como no CO (Seção 2.7); (b) como para KOH (Seção 11.6). 

11.19 (a) NaH + H2O — NaOH + H;; 

(b) KOH + CH;CO,H —> [CH;CO;]|K sT HO: 

(c) 2NaN; — 2Na + 3N;; 

(d) K505 e 2H,0 — 2K0H + H,0> — 2K0H + H,O + 105; 

(e) NaF + BF; — Nal[BF,]: 

(f) Catodo: K* +° — K; anodo: 2Br — Br, + 2e7; 

(g) Catodo: 2H,0 + 2e — 2[0H] + H;; anodo: 2CF — CL + 2e. 

11.22 (a) LisCOs; (b) Na,0; (c) 0,0588 mol dm: 

11.23 (a) K5SO4 + H20; (b) NaHSOs, ou NaSO3 + H20; (c) K[CHs0] + H20; (d) Nal(CH:))HCO] + Ho: (e) 
NaHCO», ou NaCO, + HO: (f) HCO-Na; (g) Cs2[C2014] a 2H50:; (h) NaBH, + NaCl. 

11.24 (a) —18 kJ mol!; (b) NaCl. 

11.25 (a) LN + 3H,0 > 3L10H + NH;; (b) M = Li; A = LiO; B = Hs. 

11.26 (a) Para espécies em fase gás, ordem de ligação = 0. 

11.27 (b) Solúvel: NaNOs; RbNO;, Cs2C0O;, Na,SO4, LiCl. 

11.28 LisN, combinação direta dos elementos, estrutura em camada; NaOH, neutraliza HNOs, nenhum gás 
liberado; Cs, reage explosivamente como H20; Cs;0, subóxido; LCOs, moderadamente solúvel; NaBH,, 
agente redutor; Rb,O, básico com uma estrutura antifluorita; Li, possui a maior primeira energia TE, de 
ionização dos metais do grupo 1. 





CAPÍTULO 12 


12.2 Ca(OH) = 1,05 x 102 mol dm >; Mg(OH) = 1,12 x 10? mol dm”; solubilidades relativas = 94:1. 
12.3 (a) 3Mg + N2 à, MgsN); 
(b) Mg;N2 EN 6H50 —> 2NH, + 3Mg(0H)>.. 

12.4 (a) Íons Mg” substituem íons Nat, e [C=C]” substitui CI na rede do NaCl; [C=C]” não é esférico, de 
modo que há alongamento ao longo de um eixo; (b) rotação livre do [CN] no NaCN significa que o íon 
[CNT é pseudo-esférico. 

12.5 (a) [NH |>[BeF4] EM BeF- E 2NH4F 
(b) 2NaCl + BeCl — Nas[BeCL(| 
(c) BeF, “sui [Be(0H,),]! + 2F- 

12.6 (a) Veja a 12A; sp”; (b) Veja a 12B. 


CI OEt, 


/ A | 
C|— SE Be — Cl Be, 
', Ed Pal “CI 
ho E | al. 
E Etl Yo 
(12A) 1126) 


12.7 (a) Veja a Fig. 6.22; (b) por célula unitária, dois íons Mg” e quatro F”, dando uma razão 1:2 do Mg?':F.. 

12.9 (a) CaCl, forma um hidrato; 
CaH, a HO —> Ca(OH) T Ho. 

12.10 (a) Veja a discussão de desproporcionamento do CaF na Seção 6.16; (b) dissolvemos cada um deles em HCl] 
diluído e medimos A,Hº, e aplicamos o ciclo de Hess. 

12.11 (a) SrO2 e H202, base conjugada e ácido, respectivamente; HCl e SrCl, ácido conjugado e base, 
respectivamente; (b) base + ácido fraco: 
BaO, E 2H50 ==» Ba(0OH) + H,0.. 

12.12 (a) MO + HO > M(OH):: Sr, AHº = 81,5; 
Ba, AH? = -105,7 kJ mol. 

12.13 (a) Borbulhar CO, em água de cal; 
(b) Ca(OH)>(aq) + CO>(g) — CaCOs(s) + H200); 
(c) precipitado branco, aparência “leitoso”. 

12.16 Formação de um complexo, tal como [MgOMg]” ou seu hidrato em MgCl, (ag). 

12.19 (b) Formação de [Be(OH,),]”* termodinamicamente favorável; (c) mudança de fase ach — ccce. 

12.20 (a) Estrutura antifluorita para NasS; (b) C, N- e O são isoeletrônicos; (c) formação de [Be(OH),]”: (d) alto 
p.fus., estabilidade em temperaturas elevadas. 

12.21 (a) Ca(OH) + Hz; (b) 2BeH + LiCl + AlCh; (©) C2H2 + Ca(OH); (d) BaSO, + H203; (e) 2HF + 
Ca(HSO4)»; (f) MgO- + H20; (g) MgO + CO»; (h) MgO + MgsNo. 

12.22 (a) M = Sr; A = [Sr(NH;)s]; B = Sr(NH2)2; C = H;; (b) X = Ca; D = Ca(OH). 

12.23 (a) Cab(THF); BaL(THF);; (Ba?) > r(Ca°™; (b) moderadamente solúvel: BaSO,, MgCO;, Mg(OH), 
CaF; solúvel, nenhuma reação: BeClz, Mg(C104)2, BaCl, Ca(NO3)2; reagem com água: 
CaO —> Ca(OH), SrH; — Sr(OH).. 





CAPÍTULO 13 


13.2 +1.25 E (134 


DT 


+0,72 
13.4 (a) B20;(s) + 3Mg(s) à; 2B(s) + 3MgO(s) 
(b) ALO; é anfótero, Fe,O3 é básico; somente o Al O; reage, deixando o Fe,O; sólido: 
AbOs(s) + 3H,0(1) + 2NaOH(ag) —> 2Na[AI(OH)4](aq); (c) 2Na[Al(OH)l(ag) + COs(g) —> AlO; f 
3H,0(s) + Na>COs(ag) T H20(1). 

13.5 (a) Veja a Fig. 4.21; (b) multipleto 1:1:1:1; (c) dupleto [J(!!B-*>!P)] de quartetos [J(1!B—'H)]; (d) simpleto. 

13.6 AHº = -851,5 kJ por mol de Fe2O0; (ou Al2O3); energia suficiente para fundir o ferro formado. 

13.9 (a) Forma Me;N-BH;; o espectro de RMN de !!B do THF-BH; e do MesN-BH; mostra dois quartetos 
1:3:3:1, em deslocamentos químicos diferentes; (b) não; nenhuma mudança nos espectros de RMN de !!B 
ou é!P; (c) sim; monitorar a solução por espectroscopia de RMN de !!B; (d) formação de complexo através 
de uma ou duas ligações P — B; usar espectroscopia de RMN de *!'P ou !!B. 

13.11 Acoplamento de 12 !°F equivalentes; razão = 924:1. 

13.12 (a) [B(CF5)4] + [H;O]+ > (F;C)}BCO + 3HF. 

13.13 (a) Ataque da H2O sobre Al maior (mas não B) possível; 

(b) as etapas da reação são 
(1) Bl ==? BH,, (iù BH, +] LO a produtos: (c) B(OH), F 2[HF | —s BF) T 2H 0 + [OH]. 

13.14 (a) B(OEt); + 3HCI; (b) EtOH-BFs; (c) B(NHPh) + 3HCI; (d) KBF; (sal iônico). 

13.15 (a) Nas[AlF$]; (b) CaTiOs; (c) reescrever Nas[AlFs|] como Na,[NaAlFs] = NaXF3; criolita tem a estrutura da 
perovsquita «Na em sítios de Ca, e Al + {Na em sítios de Ti. 

13.16 (a) [MBrs]”, octaédrica; [MCIs|”, bipiramidal triangular; [MBr,], tetraédrica; (b) efeitos de 
empacotamento cristalino; (c) TIC]; + H5N(CH5)sNH, + 2HCI; 2TICl + 3CsCl; (d) GaCl, monomérico seria 
paramagnético; Ga[GaCL,] contém íons diamagnéticos Ga” e [GaCL]. 





13.17 (a) AIF; + 3F- > [AIF9P; a adição de BF; provoca a formação de [BF,] que causa deslocamento e 
precipitação de AlFs. (b) Dados indicam espécie comum ao GaCl e GaCl;/HClI; isto é, [GaCL |. (c) TI 
sólido é T [L]; TlO; hidratado é insolúvel, e oxidação de TI'(aq) a TLO; sólido é muito mais fácil do que 
a Tag); I é oxidante. 

13.18 (a) A 298 K, H terminal e em ponte envolvido em processo dinâmico; o processo persiste a 203 K; (b) todos 
os núcleos !!B equivalentes; o quinteto é decorrente do acoplamento do núcleo !B a quatro núcleos !H 
equivalentes (troca de H terminal e em ponte); (c) escala de tempo do IV + escala de tempo da RMN. 

13.19 Ca. 

13.22 (a) EtsB30;3 cíclico; (Me,N)B-B(NMe,): K[SbF6] + (C>Fs):BF. 

13.24 Usamos ligações de 2c-2e localizadas; ligações N — Al coordenadas. 

13.25 [CLGaP(H)Si'Bus], cíclico. 

13.26 BsH5, aglomerado nido, pirâmide de base quadrada com quatro H em ponte; [BsHs]”, dodecaedro closo; 
CBH», icosaedro closo; nido-[BcH|, pirâmide pentagonal com três átomos de H em ponte; C2B10H12 
pode ter átomos de C adjacentes (isômero 1,2), ou separados (isômero 1,7 ou 1,12). 

13.27 (a) Adição de dois elétrons implica em mudança do deltaedro principal de n = 6 (para BsH) para n = 7 (para 
BsH,,); uma mudança de nido para arachno. (b) O ânion é dinâmico em solução, todos os oito H são 
equivalentes e “vêm” cada B. 

13.28 (a) 1-BrBsHs, isomeriza para 2-BrBsHs; 

(b) B4Hs(PFs) + Ho; (c) K[1-BrBsH4] + H3; 
(d) 4B(OR); + MeB(OR), + 11H; (a ligação C-B não é hidrolisada). 
13.30 (a) Ga* + [L] — Ga” +3T; 
Ga” + Br; — Ga”! + 2Br; 
Ga! + 2[Fe(CN) F — Ga” + 2[Fe(CN)]"; 
Ga* + 2[Fe(bpy);]” — Ga” + 2[Fe(bpy);]”; 
(b) [TI(CN)4T, TI(CN)s. 
13.31 (a) Al, =82 000 ppm; Mg, =24 000 ppm; 
(b) oxidação: H, 8 x (—1 para 0); redução: Ga, 2 x (+3 para 0), 1 x (+3 para +1). 
H H 


13.32 | 
Fi 1 
H Bo p p— H 
| H H“ 
H e -H | 2H 
(a) TA TAI 
H” H | ~H 
| -H Ho | 
HT E a 


H 
(b) A = (CLB);BCO. 
13.33 (b) N;N';N",S;S';S" doadores e N;N;N';N'"',0;0":0" doadores. 
13.34 (a) A 223 K, estrutura estática, seis BHierm € um -H sobre uma face Bs; encapuzamento dinâmico de H 
sobre uma gaiola Bs a 297K, mas nenhuma troca com Him; J(BHierm) > HM BHcap); (b) X = [NH4][GaF,]. 


CAPÍTULO 14 


14.4 [CooJnr:(8xD+(6xD=4;K'*: 

9 + (12 x }) = 12; [Ceo]: K'=1:3. 

14.6 (a) MgC; e CaC; contêm íons [C=C=C]® e [C=C]” respectivamente; ThC, contém [C2]; TiC é um 
carbeto intersticial; (b) [NH, |Br atua como um ácido em NH; líquido; (c) Si1—H (ou S1-D) não é quebrado na 
etapa determinante da velocidade, e provavelmente o [OHF ataca o Si. 

14.8 (a) Linear; (b) linear; (c); piramidal triangular; (d) bipiramidal triangular; (e) tetraédrica no Si; angular no 
O; (f) octaédrica; (g) octaédrica; (h) tetraédrica. 

14.9 (a) [SnT1] possui 11 pares de elétrons para ligação do aglomerado; closo-gaiola; (b) dois isômeros porque 
o TI pode ocupar um dos dois sítios diferentes. 

14.11 (a) GeCl, + 2H,0 > GeO: + 4HCl; GeO, é dimórfico, formas do rutilo e do quartzo; 

(b) SiCl, + 4NaOH — Na4SiO; + 4HCI; íon [SiO4]® discreto, não está presente, espécie polimérica; 
(c) CsF + GeF, — Cs[GeFs]; íons [GeF;] piramidal triangular; 

(d) 2SiH;C1 + H20 > (H;Si)}O + 2HCl; 

(e) 2SiF, + 4H,0 > SiO; + 2[H50]' + [SiF6] + 2HF; [SiFs]” octaédrico; 

(f) 2[BusP]CI + SnCl, — [Bu,P|[SiCls]; [SiCls]” octaédrico. 





14.12 Os desdobramentos são decorrentes dos acoplamentos !!°Sn—!°F; cada espécie é octaédrica: (a) único F; 
ambiente; (b) isômeros trans- e cis-, ambos têm dois sítios F equivalentes; (c) A = isômeros mer- com dois 
sítios F (1:2); B = isômero fac- com três F equivalentes; (d) A = trans-Cl, dando quatro F equivalentes; B = 
cis-Cl, dando dois ambientes F (2:2); (e) dois ambientes F (1:4); (£) seis F equivalentes. 

14.13 (a) [Sn(OH)]2 + H3; (b) PbSO4; (c) Na,CS3; (d) polímeros —SiH,0-:; (e) CICH5SiHs. 

14.14 (a) Dissolvemos cada um deles em HF(ag) conc. medimos A,Hº, e aplicamos a lei de Hess; (b) energias de 
ligação de Si-Si e SH a partir de AHº para SLHs e SiH4; aplicamos a relação de Pauling; (c) 
determinamos Pb(IV) deixando que ele oxide o T e titulando com tiossulfato (ou aquecemos com HCI, 
passamos Cl, em KI(ag), e titulamos o I formado contra tiossulfato). 

14.15 A 1000 K, CO é mais estável termodinamicamente do que o SnO2; C reduz SnO, a 1000 K, mas não a 500 
ou 750 K. 

14.16 (a) Fe”! substitui o Mg”* sem nenhuma mudança estrutural (ron, Veja o Apêndice 6); (b) veja a Fig. 14.22 
para verificar que o Al** pode substituir o Sif" com a neutralidade elétrica conservada pelo Ca% substituindo 
o Na”; (c) Al** pode substituir o Sif na estrutura da sílica com o Li* intersticial mantendo a neutralidade 
elétrica. 

14.17 I = (CN); H = CS»; HI = CO»; todos Dan. 

14.18 KCN(ag) é muito alcalino devido a hidrólise; [CN] compete sem sucesso com o [OHF pelo A1. 

14.19 (a) NH; + HCO; então forma CO, + H20; (b) o mesmo que em (a); (c) NH; + H,COsS; então forma OCS 
+ HO. 

14.20 (a) Plana triangular (Ds); (c) ativo no IV: 45", E". 

14.21 (a) Ta, (b) Dap, (c) Dhs (d) Cay. 

14.23 (b) Linear; (c) anel-SnyF4, cada Sn tem um par isolado; ligações simples Sn-F localizadas. 

14.24 SiF,, gás, moléculas tetraédricas; Si, semicondutor; Cs;Cso, supercondutor a 40 K; SnO, anfotérico; [Ge9]®, 
íon de Zintl; GeF,, análogo de um carbeno; [SiO4]®, sal de Ca?* é um componente do cimento; PbO,, óxido 
ácido; Pb(NOs),, sal solúvel em água que não é decomposto; SnF,, estrutura em folha, Sn octaédricos. 

14.25 (b) Pb(NO3),, PbCL,, Pb(O,CCHs),; (c) 230 em !, modo deformação; 1917 em!, v(CN); 1060 em"!, v(CCI). 

14.26 (a) NaCl + H;GeOCH;; (b) CaNCN + C; (c) Mg(OH) + SiH; + silanos mais elevados; (d) KF + Si; (e) 
[Ge(1,2-0,5C6H4)s3 |”: (£) 2S1H51 z5 O»; (g) veja a Eq. 14.13; (h) Na[Sn(OH)6]. 

14.27 (c) [C204], Dan; [C284], Daa: 

14.28 (a) Formação de [K(crypt-222)]*; (c) acoplamento a 12 2”Pb (22,1%, 1 = 1); 1720 Hz. 


CAPÍTULO 15 


15.1 (a) 0; (b) +5; (c) +3; (d) +4; (e) +2; (1) -3; (g) -1; (b) 0; (1) +5; 0) +3; (k) +5. 
15.2 (a) +932; (b) —274; (c) —450 kJ por mol de reação. 
15.4 (a) CasP, + 6H,0 > 3Ca(OH) + 2PH3; 

(b) NaOH + NH,Cl — NaCl + NH; + H20; 

(c) Mg(NO3)» T 2NH; T 2H50 —> Mg(OH)(s) T 2NH,NO;; 

(d) AsH; + 41 Es 4H0 4 HAsO; F SHI; 


(e) PH; + KNH; il fas = KPH; + NH; 

15.5 (a) HCl(ag) está completamente 1onizado; soluções de NH; contêm NH; dissolvido; (b) [NH,][NH>CO,] é 
sal de um ácido muito fraco. 

15.7  HNOs(ag) + 6H+(aq) + 6e = NH,OH(aq) + 2H,0(1) 
[BrOs| (aq) + 6H'(ag) + 6e = Br (ag) + 3H,0(1) 
NH,OH(aq) + [BrOs] (aq) — HNOs(ag) + Br (ag) + H,0()). 

15.8 (a) 3NaNH, + NaNO; — NaN; + 3NaOH + NH; 
(b) Na com NH; líquido; 
(c) 2NaN5 T Pb(NO3) —> Pb(N3) T 2NaNOs. 

15.9 (a) Espécies incluem [CN2]7, [NO»]*, [NCOT:; (b) esquema e ligação semelhantes àquele para o CO». 

15.10 (b) A célula unitária contém dois As completos, e [(4 x 7) + (8 x L)] Ni=2 Ni; ou seja, 1:1. 

15.11 (a) Difração de elétrons ou espectroscopia vibracional; 
(b) espectroscopia de Raman (não IV). 

15.12 F5S*, CI, ON’. 

15.13 (b) Admitimos os íons [PCL]' e [PCIs] esféricos. 

15.14 Cada íon contém centros F equivalentes: (a) duplete (acoplamento a *!P); (b) sinal 1:1:1:1:1:1 (acoplamento 
a !2!Sb) sobreposto sobre um sinal 1:1:1:1:1:1:1:1 (acoplamento a !2Sb), abundâncias relativas !2!Sb:!2Sb = 
Lt. 

15.15 Eq. 15.64 (Cu oxidado, N reduzido); 15.73 (N oxidado, Co reduzido); 15.111 (N em um HNO, oxidado, N 
em dois HNO, reduzido); 15.123 (Au oxidado, N no HNO; reduzido). 


Admitimos estruturas estáticas: (a) cis-[PF4(CN)]”, tripleto de tripletos; trans-[PF4(CN)|, quinteto; (b) 

15.16 mer-[PF5(CN)3], dupleto de tripletos; fac-[PFs(CN)s|”, quadrupleto. 

15.17 Três isômeros; dois ambientes de F (2:1) em cada isômero. 

15.18 (a) [PCL] [SbCl]; (b) K'TAsFs]; (c) [NOT TSbFsT; (d) [HF] [SbF6]; tendência para formação de ponte 
Sb-F-Sb pode dar [Sb,F,,| ou maior associação. 

15.19 (a) Veja a Fig. 15.13b e 15.41; [Sb,F,,|, nenhum par isolado, 12 elétrons na camada de valência de cada 
centro de Sb(V); [Sb>F+], um par isolado e quatro pares ligantes por Sb(III) dá arranjos bipiramidal 
triangular com pares isolados equatoriais; (b) cadeias com Bi(IIN) octaédrico. 

15.20 [NO] é isoeletrônico com CO e o diagrama OM é semelhante; NO tem mais um elétron do que o [NOF e 
ele ocupa um OM 1%; a frequência de vibração depende da constante de força, que aumenta quando a força 
de ligação aumenta. 

15.21 B=N»0. 

15.23 (a) Rede de trirrutilo; (b) são necessárias três células unitárias do tipo rutilo para dar a descrição inequívoca 
da rede; (c) O: tricoordenado; Fe: hexacoordenado; Sb: hexacoordenado; (d) Fe: um central + oito vértices = 
2 Fe; Sb: dois centrais + oito arestas = 4 Sb; O: dez centrais + quatro faces = 12 O; estequiometria = 
2:4:12=1:2:6. 

15.24 (a) [P3010)º dá dois sinais no espectro de RMN de ĉ°!'P (integrais rel. 2:1); [P4013] dá dois sinais de integral 
igual. (b) AsFs é isoestrutural com PFs, 15.32; dois picos de !ºF de integrais relativas 3:2 (eq:ax) irão 
coalescer em uma temperatura mais alta, se ocorrer troca rápida. (c) Referência a Fig. 15.23a, substituição 
de Cl por NMe,; três isômeros possíveis dando um, dois ou três sinais no espectro de RMN de !H; ou 
usamos RMN de é!P. 

15.25 (a) Se 2Ti(ID — 2Ti(TV), mudança no estado de oxidação do N de —1 para —3; o produto é NH3}. (b) Se 
2Ag(D — 2Ag(0), mudança no estado de oxidação do P de +3 para +5; o produto é [PO4]”. (c) Se 21(0) — 
2I(—1) duas vezes, mudança no estado de oxidação do P de +1 para +3 para +5, ou seja, HsPO, — HPO; — 
H;PO,. 

15.26 (a) Tetraédrica; (b) plana; (c) piramidal triangular no N, angular no O; (d) tetraédrica; (e) bipiramidal 
triangular com seis átomos de F axiais. 

15.27 (a) KPNO” + Al, NaOH(aq) — !NH;; passamos sobre Na; (b) oxidamos “NH; [veja a parte (a)] com CuO 
ou NaOCl; (c) KNO; + Hg, H,SO4, — !“NO; combinamos com Cl, AICI. 

15.28 (a) Reduzimos a *ºP,:; tratamos com NaOH(ag); (b) *2P, [veja a parte (a)] + Cl, limitado; hidrolisamos o 
produto; (c) °P; [veja a parte (a)] + excesso de S a *2P,S19; tratamos com NasS. 

15.29 D= N.. 

15.30 Combinação de Al + P é isoeletrônico com Si + Si. 

15.32 (a) MUB-IP); P, I=; UB,/=à. 

15.33 (a) [PL] '[GaBrs]; (b) [P(OH)Brs | [AsFs]: 

(c) 2PbO + 4NO; + O»; (d) K[PH5] + H2; 
(e) NH; T 3L10H; (£) HAsO; T H,SO4; 
(g) BIOCI + 2HCI; (h) HPO; + 3HCI. 

15.34 (b) Bi se comporta como um metal típico; 
(c) [XT = [Fe(NOs)]". 

15.35 (a) Duplete (939 Hz) de dupletes (731 Hz) de quintetos (817 Hz); (b) [BiF;]” como esperado do modelo 
RPECV; (b) [SbFs]” tem que ter um par isolado inativo estereoquimicamente. 

15.36 (b) A = AsOCh; €3, consistente com monômero; Czn consistente com dímero (estrutura 15.37). 

15.37 (a) Decomposição a NO». 

15.38 (b) -1332 kJ mol". 

15.39 (b) PO(NMe2); 6Me;NH + POCI, — PO(NMe2); + 3Me;NH,5CI1. 

15.40 PChF», apolar; PCLFs, polar; PCIF,, polar. 

15.41 (a) OC(NH5) T 2HNO, —> 2N, T CO, F 3H,0; 

(b) [INO + HNSO;H —> No + [HSO4] + H,O. 
15.42 (a) 12P + 10KC10; > 3P4,04 + 10 KCI; 
(b) P4S3 T 5KC10,; + 10> —> P400 T 3S0, + SKCI. 
15.43 (b) A = (N=P(OCH>CF3),jn; B= {N=P(NHMe)z2}n; C= (N=P(NHCH,CO,Et), kn. 





CAPÍTULO 16 


16.1 (b) nsnp*. 

16.2 HWE | -7i : | | 

“3 Bi(n,y Te Bi — “LiPo. 

16.3 Anodo: 4[0HT (aq) — O(g) + 2H20(1) + 467; 
catodo: 2H" (aq) + 2e — H2(8). 


16.4 $E — 4E,: AHº = —1992 kJ mol! para E = O, e —1708 kJ mol! para E = S; 8E > Eg: AHº = -1168 kJ mol 
l para E = O, e —2128 kJ mol! para E = S. 

16.6 (a) E ceia = 1,08 V. de modo que A,G° é negativa; 

(b) 59,9 g dm”. 

16.7 (a) 2Ce** + H20, > 2Ce°t + O, + 2H; 
(b) 2 + H20, +2H" — b + 2H,0. 

16.8 (a) Mn(0H) + H,0, — MnO; + 2H50; (b) MnO; catalisará a decomposição do H203: 
2H05 —> 2H 0O T O3. 

16.9 Cadeias helicoidais são quirais. 

16.11 (a) Angular; (b) piramidal triangular; (c) angular; (d) gangorra; (e) octaédrica; (f) angular em cada S (dois 
isômeros). 

16.12 (a) SF, é um doador F ou receptor; BF; é um receptor F”; CsF é uma fonte de F”; (b) dá RCF;3. 

16.16 [TeF;] é bipiramidal triangular; octeto binomial no espectro de RMN de !?Te significa que ele é fluxional 
na escala de tempo da RMN; espectro de RMN de "F, simpleto para átomos de F ligados ao Te ativo; 0,9% 
de !2 Te e 7,0% de Te acoplam para dar dois dupletes, ou seja, satélites. 

16.17 (a) Todos isoeletrônicos e isoestruturais; (b) isoeletrônico: CO», SiO, e [NO:]*; isoestruturais: CO, e 
[NO»]"; isoeletrônicos: SO, e TeO», mas não isoestruturais; (c) todos isoeletrônicos, mas somente o SO; e o 
[PO;] são 1soestruturais; (d) todos isoeletrônicos e isoestruturais. 

16.18 (a) SO3, plana triangular; [SO3]””, piramidal triangular. 

16.20 (a) A reação necessária é: 
[S04] + 8H* + 86 = S% + 2H,0; esta é acompanhada pela elevada [H'] e a solubilidade muito baixa do 
CuS. (b) Esperado a partir da RPECV. (c) O precipitado branco é Ag2S202, ele se dissolve formando 
[Ag(S,03)3]” ; desproporcionamento do [S203] 
[8,03] + H2O > S% + [S04] + 2H. 
provocado pela remoção de S™ como AgS insolúvel. 

16.21 (a) [8504] + 2Ag* + H20 —> [S205] + 2Ag + 2H": 
(b) [8,504] + 31 + 4H,0 > 2[SO,]” + 6T + 8H. 

16.22 SO-(OH)(NH)). 

16.24 S20, 16.42; [S503]”, 16.59; NSF, 16.65; NSFs, 16.66; [NS2]*, 16.73; S2N2, 16.71. 

16.25 Plana; 67 elétrons, sistema de Hückel (4n + 2). 

16.26 Sw polímero quiral; [S50s]”, agente oxidante forte; [S], azul, paramagnético; S5F,, dois isômeros 
monoméricos:; NaO, estrutura da antifluorita; [S506]”, contém ligações S-S fracas; PbS, sólido negro 
insolúvel, H50>, desproporciona na presença de Mn”*; HSOsCI, explosivo com H20; [S,03]”, agente de 
redução forte; H5S, gás tóxico; SeO3, tetrâmero no estado sólido. 

16.27 (a) CuS ppt; forma solúvel Na,[CusS;,]: 

(b) HO T SO, —> H,SOs; 
SO, + HSO; E 2CsN5 => Cs2S520; T 2HN;3. 

16.28 (a) [SF3] [SbF6]; (b) HSOsF; (c) 2NaCl + H2S4; (d) [HSO4] + 21 + 2H”; (e) NSF + Cs[AsF6]; (f) H2S0; + 
HCI; (g) SO, + [SO4]>. 

16.29 (b) Veja a Fig. 10.8 e a discussão; (c) ALSes, SF4, SeO»; cineticamente estável: SF6. 

16.30 (a) Plana; (b) d(Se-Se) < 2rcov; sugere algum caráter 7. 

16.31 (b) Formação de três produtos, TeF4n(CN)n com n = 3, 2 e 0. 

16.33 (a) Angular; (c) 3; (d) 2335 em. 

16.34 (a) CaCO; (ou MgCO;) + H,SO4 = CaSO, (ou MgSO,) T CO, T H,O. 





CAPÍTULO 17 


17.2 (a) 2X- + Cb > X + 2CF (X = Br ou D; (b) veja o esquema para o processo Downs na Seção 10.2; para 
prevenir a recombinação de Na e Cl; 
(c) F2 + H) — 2HF; reação em cadeia explosiva. 

17.3 Repulsões par isolado-par isolado entre O e F enfraquece a ligação. 

17.6 CIF, 170; BrF, 185; BrCl, 213; ICI, 232; IBr, 247 pm; boa concordância com a Tabela 17.3 em que [x'(Y) — 
yP (X)] é pequena. 

17.7 (a) 2AgCl + 2CIF; > 2AgF, + Ch + 2CIF (AgF,, não AgF, porque o CIF; é um agente oxidante muito 
forte); 
(b) 2CIF + BF; — [CIF] [BF4]; 
(c) CsF + IF; > Cs [IFs]; 
(d) SbF; + CIF; -> [CIF,] [SbFs] ou 2SbF; T CIF; —> [CIF,] [SbF]; 
(e) MesNF + IF; — [MesNT'[Fs]; 
(£) K[BrF4] À, KF + BrFs. 


17.9 (a) plana quadrada; (b) angular; (c) gangorra; (d) bipiramidal pentagonal; (e) plana (veja a 17.8); (Ð 
octaédrica; (g) piramidal de base quadrada. 

17.10 (a) BrFs: dupleto e quinteto (Jrr), int. rel. 4:1; [IF]: simpleto; (b) BrF; provavelmente é fluxional, o 
espectro em temperatura alta é um simpleto; [IFs]': simpleto em todas as temperaturas. 

17.12 368 nm (UV), banda de transferência de carga; 515 nm (visível), o* — m* (1). 

17.13 (a) Complexo de transferência de carga com interação S---I-I; (b) 1:1; Lei de Beer-Lambert, e método de 
Job; (c) a transferência de carga enfraquece a ligação I-I. 

17.14 (a) Gangorra; (b) veja a 17.28, (c) angular, (d) pirâmide de base quadrada. 

17.15 (a) Em álcali frio: 

Cl + 2NaOH — NaCl + NaOCI + H,O; 
em álcali quente: 
3Cl + 6NaOH — NaClO; + 5NaCl + 3H50; 
(b) [104] + 27 + H20 > [105] + L + 2[0HF; [105] + 5T + 6H+ > 3I +3H,0; 
(c) [HO4]. 
17.17 (a) [CIOs] + 6Fe”! + 6H* > CI + 6Fe?* +3H,0; 
(b) [105] + 3[SOs]” — T + 3[S04]^ 
(redução parcial também é possível); 
(c) [Os] + 5Br + 6H' > 2 Br, + IBr + 3H50. 

17.18 (a) Determinamos o cloro total pela adição de excesso de T e titulação com tiossulfato; somente o HCI é um 
ácido forte, de modo que a concentração pode ser determinada pela medida do pH. O A,Hº é determinado 
medindo-se K em diferentes temperaturas. 

(b) Neutralizamos a solução de uma quantidade pesada do óxido com NaHCO; e titulamos l, contra 
tiossulfato; adicionamos HC1 diluído e titulamos novamente. 
(c) Espectroscopia de Raman para determinar a frequência de estiramento, a do [CL] < Ch. 

17.19 (a) HF vapor é polimérico, as ligações de hidrogênio não são quebradas na vaporização; mas, na H20 são. 
(b) O complexo de iodeto com Ag” tem que ser mais estável do que o complexo de cloreto. 

17.20 (a) Formação de ligação de hidrogênio N-H----F; estrutura semelhante àquela do gelo. (b) Para o produto 
HX, HI tem a ligação mais fraca. 

17.21 (b) CI; (c) [C104]; (d) se H* está envolvido na meia-equação, E depende da [H+] (equação de Nernst). 

17.22 (a) 10CsF + Os + 3IF; — 5Cs,I0Fs; 5CsF + LO; + 3IF; — 5CsIOF,; não são redox; (b) 150 kJ mol"!. 

17.23 (b) Interações envolvendo ng*(2p,)'ne*(2p,)! do O2 e ne* (3p 1e*(3p,)! do [Ch] dão interações de ligação 
no plano (tipo 0) e fora do plano (tipo 7). 

17.24 F 
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17.25 HCIO,, ácido forte; CaF,, estrutura protótipo; LOs, anidrido do HIOs; CIO», radical; [BrFs]”, requer um 
agente de um agente oxidante e de fluoração extremamente poderoso; [IFs], estrutura octaédrica distorcida; 
HOCI, ácido fraco; CsHs:Br,, complexo de transferência de carga; CIF5, usado para fluoração do urânio; 
RbCI, sólido contém cloreto octaédrico; Cls, halogênio em um ambiente de coordenação plano quadrado. 


CAPÍTULO 18 


18.2 Hez, o(1s) o*(1s)*; [He>]", o(1s)? 0*(Is)!. 

18.3 XeF, Linear; XeF4 plana quadrada; XeFs octaédrica distorcida. 

18.4 Oito pares ligantes e um par isolado; par isolado inativo estereoquimicamente. 

18.5 (a) A partir da hidrólise do XeF,; AHº(HF, 298 K) é conhecido. (b) Usamos o ciclo termoquímico 
relacionando [XeF»(s)], [XeF-(g)], [Xe(g) + 2F(g)], [Xe(g) + F2(8)]. 

18.6 Consideramos Xe + Cl — XeCl versus F análogo; a ligação Xe-Cl é mais fraca do que a ligação Xe-F; a 
ligação CI-C] é mais forte do que a ligação F-F. 

18.7 A partir do ciclo de Born-Haber admitindo que as energias de rede do XeF e do CsF são aproximadamente 
iguais. 

18.8 [XeOs]”, octaédrica; XeOF,, forma de T; XeOF,, piramidal quadrada (O apical); XeO,F,, gangorra; 
XeO»F4, octaédrica; XeOsF», bipiramidal triangular (F axial). 

18.9 (a) CsF + XeF, > Cs[XeFs]; 
(b) SiO, F 2XeOF,3 E: é S1F4 EI 2Xe0O,F2 
ou: SiO, + XeOF, —>> S1F4 T Xe0;3; 





(c) XeF, + SbF; — [XeF][SbF6] 
ou: 2XeF, + SbF; — [Xe>Fs|[SbF$] 
ou: XeF, + 2SbF; — [XeFI|[Sb,F,,]; 
(d) 2XeFs + 16[0H] — [XeOs]” + Xe + O, + 8H,0 + 12F:: 
(e) 2KrF, + 2H,0 > 2Kr + O, + 4HF. 
18.11 (a) O produto é [XeF]'[RuFs]: a banda em 600 cm"! surge a partir de v(Xe-F); (b) [XeFs][RuFs] com 
interação Xe---F-Ru. 
18.12 A = [F2C=CXeCI] [BF,]. 
18.14 (a) Dupleto atribuído a dois Firm; tripleto devido a Fponte; MFerm—F ponte). 
18.15 (a) [KrF][AuFs] + Kr; (b) Rb[HXe0O4]; 
(c) Xe + Cl F [XeF][SbsF,[] Jr SbF;; 
(d) Kr(OTeF5) + BF3; 
(e) [CsFsXe] [CF;SO;] + MesSiF; 
(Ð [CoFsXe]' + C6F;IF2. 
18.17 KrF- Don; estiramento simétrico é inativo no IV. 
18.18 XeF», interação de 3c-2e, Xe-F ordem de ligação = 4; [XeF]”, OM o ligante, Xe-F ordem de ligação = 1. 


